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LÒ NÔI ĐẦU: 

Hoá học ngàu nau đang ở uào thời kì phát triển mạnh mẽ. Các 
uấn đề lí thuyết được hoàn thiện, mở rộng uà đổi mới. Các thành 
tựu trong nghiên cứu uà trong sản xuất ngày càng đa dạng. phong 
phú. Các phương pháp thực nghiệm ngày cảng tỉnh 0ì uà hữu hiệu 
đã làm cho kho tàng kiến thức hoá học ngày càng đồ sô hơn. ˆ 
Trước bối cảnh đó, cả người học, người dạu 0à người nghiên cứu 
càng phải nắm uững cơ sở lí thuyết của những biến đổi hoá học, 
trước hết là của các phản ứng hoá học. | 


Cuốn sách nàu nhắm cung cấp những kiến thức uề : 


" Cơ sở của Nhiệt động lực học hoá học. 
. Cơsởcủa Động hoá học. 
. Mối liên hệ giữa thành phần, cấu tạo uà tính chất của 


chết tan, dụng môi uà dụng dịch, đặc biệt là những hiểu 
biết mới uề dung môi lỏng 0à sự sonuodt hoá. 


" _Lí thuyết axit - bazơ uà phản ứng axit - bazơ, đặc biệt 
là uiệc phân biệt lực axit - bazơ trong nước uà trong dụng ˆ 
môi khác uới nước. Độ axiL trong uà ngoài phạm: ủi 
thang pTI1 _ 


. Phản ứng oxi hoá - khử, cơ chế phản ứng, lực 
oxi hoá - khử. đặc biệt là những ứng dụng của phản ứng oxi 
hoá - khử trong công nghiệp hoá chất, trong lĩnh uực môi 
trường uà trong cuộc sống thường ngàu. _ 


Các nội dụng trên được uiết ở hai mức độ khác nhau : mức độ 
cơ bản 0à mức độ nâng cao. Các mục có ghi dấu * là những kiến - 
thức nâng cao, mở rộng uà đi sâu uào cơ sở lí thuyết các phản ứng 
hoá học. | | 


Băng uiệc kết hợp hai yêu cầu cơ bản uà nâng cao, chúng tôi hi 

` ~ , ` ^ ~ ` ..⁄ ` ..? 
Uong răng cuốn sách nàu không những là giáo trình giang dạu cho 
sinh uiên các ngành có học môn Hioá học mà còn đối uới cả sinh 


uiên các năm cuối uà học uiên cao học các trường Đại học uà Cao 
đẳng thuộc chuyên ngành Hoá học. Đồng thời cuốn sách còn là tài 
liệu tham khảo cho giáo uiên Trung học phổ thông, giảng uiên hoá 
học các trường Đại học, Cao đẳng uà các cán bộ nghiên cứu 
hoá học. | " 

Sách gồm chín chương, được phân công biên soạn như squ : 

PGS Đặng Trần Phách : từ chương Ï đến chương V. 

PGS Trần Thị Đà : từ chương VI đến chương ÌX.. 

Cuốn sách chắc còn thiếu sót. Các tác giả chân thành cảm ơn 
những Ú kiến đóng góp uà phê bình của các đồng nghiệp uà các 
bạn đọc. "¬ 
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£liơng ï 


Nhiệt động lực học là khoa học được hình thành vào giữa thế kỉ 19. Ngày nay, nhiệt 
động lực học bao gồm : nhiệt MỘC lực học vật lí, nhiệt động lực học Kĩ thuật và nhiệt động - 
lực học hoá học. 


Nhiệt động lực học hoá học là khoa học ứng dụng những nguyên lí của nhiệt động lực học 
vật lí vào việc nghiên cứu các hiện tượng hoá học. Đây là nội dung của các chương I, II, II và 1V. 


1. 1.MỘT SỐ KHÁI NIỆM VÀ ĐỊNH NGHĨA CƠ BẢN TRONG NHIỆT ĐỘNG LỰC HỌC 


1.1.1.HỆ NHIỆT ĐỘNG 

Hệ nhiệt động, được gọi tắt là hệ, là phần của Vũ trụ gồm một số rất lớn tiểu phân cấu 
tạo (nguyên tử, phân tử hay ion) đang được nghiên cứu và được phân cách với phần còn lại 
của Vũ trụ - môi trường ngoài - bằng một ranh giới thực hay ảo. 

Hệ miở là hệ có thể trao đổi với môi trường ngoài cả chất lẫn năng lượng. 

Thí dụ : Khi đun sôi một siêu nước thì nhiệt được truyền từ bên ngoài vào hệ, còn hệ 
thì mất chất ra bên ngoài dưới dạng hơi nước. 

Hệ kín là hệ chỉ trao đổi năng lượng với môi trường ngoài. 


Thí dụ : Khi cho xút tác dụng với axit sunfuric trong một bình kín : 


2NaOH + H›SO, ———>Na›;SO„ + 2HO- 


hệ không mất chất, nhưng hệ đã cung cấp năng lượng cho môi trường E22) vì phản ứng 
toá nhiệt. 


Hệ cô lập là hệ không trao đổi cả chất lẫn năng lượng với môi trường ngoài. 

Thí dụ : Một bình Dewar` chứa các chất phản ứng được đậy kín và bao phủ bằng một lớp 
cách nhiệt thật dày để cho chất và năng lượng không được trao đổi với môi trường ngoài. 

Nếu trong hệ không có mặt phân cách giữa phần này và phần khác, mà qua đó tính 


chất vĩ mô của hệ thay đổi đột biến thì hệ được gọi là đồng zh£. Trong trường hợp ngược lại, 
hệ là đ¡ thể. 


Thí dụ : Một cốc nước là một hệ đồng thể, một cốc nước có chứa thêm vài mầu nước 
đá là một hệ dị thể. 


: Mội loại bình cách nhiệt. 


Toàn bộ phần đồng thể của một hệ, mà ở đó thành phần hoá học và tính chất vật lí tại 
mọi điểm đều đồng nhất được gọi là một /. | 


- Hệ dị thể trong thí dụ ở trên là hệ hai pha. 
¡.1.2. TRẠNG THÁI CỦA MỘT HỆ. THÔNG SỐ TRANG THÁI 


- Trạng thái của một hệ nhiệt động được xác định bởi một tập hợp các trị số của các đại 
lượng vĩ mô có thể đo được như thể tích, nhiệt độ, áp suất, khối lượng ... Các đại lượng này 
được gọi là các thông xố trạng thái hay các thông số nhiệt động. 

Người ta chia các thông số trạng thái làm hai loại : 
Các thông vố cường độ như : nhiệt độ, áp suất, nồng độ, chiết suất, t¡ khối, độ nhớt. 
Chúng không phụ thuộc vào lượng chất của hệ. 


Các thông số khuếch độ (variable extensive) như thể tích, khối lượng ...Chúng tỉ lệ với 
lượng chất của hệ. | 
Trạng thái của hệ mà ở đó các thông số cường độ tại mọi chỗ của hệ đồng đều và có - 
giá trị xác định được gọi là trạng thái cân bằng. 


I.1.3. BIẾN ĐỔI CỦA MỘT HỆ 


_Một hệ nhiệt động biến đổi khi trạng thái của hệ thay đổi. Điều này tương ứng với sự 
biến thiên của một hay nhiều thông số trạng thái. Biến đổi được xác định nếu trạng thái đầu 
và trạng thái cuối được biết rõ. Đường biến đổi chỉ được xác định khi trạng thái đầu, trạng 
thái cuối và tất cả các trạng thái trung gian mà hệ đã trải qua đều được biết. 

Một biến đổi được gọi là ở khi trạng thái đầu và trạng thái cuối của hệ khác nhau. 

Một biến đối được gọi là kí¿ khi trang thái đầu và trạng thái cuối của hệ giống nhau. 
Biến đối kín còn được gọi là chu trình. | 

Một biến đổi được gọi là /hð#án ñghịch nếu những trạng thái trung gian mà hệ trải qua 
được xem như trạng thái cân bằng. Có thể xác định đơn giản tính thuận nghịch của một 
biến đổi bằng cách xét xem biến đổi ngược lại có thể xảy ra được hay không, khi chỉ thay 
đối chút ít trị số của một hay nhiều thông số trạng thái. 

Biến đổi được gọi là đoạn nhiệt nếu nó diễn ra trong điều kiện hệ không trao đổi nhiệt 
VỚI môi trường ngoài. _ 

Khi biến đổi được thực hiện trong điều kiện áp suất không. đổi, nó được gọi là biến đổi 
đẳng áp, còn trong diều kiện thể tích không đổi — biến đổi đẳng tích. 


1.1.4. HÀM TRẠNG THÁI _ _ pường biến đổi ạ 
1.1.4.1. Định nghĩa 
"-. đồ c3 : - Đã Fq(Xị, Vị) _ FaWạ, Y;) 
Một hàm F của các thông số trạng thái x, y 
sẽ là một hàm trạng thái nếu giá trị của nó, đối 


với một trạng thái của hệ, chỉ phụ thuộc vào các Đường biến đổi Ð 


I0 


Q4 


thông số trạng thái và hoàn toàn không phụ thuộc vào các biến đổi mà hệ đã trải qua trước đó. 


E; có cùng trị số đối với các quá trình a hay b. . 


1.1.4.2. Những tính chất toán học của một hàm trạng thái 


Trong một biến đổi vô cùng nhỏ, độ biến thiên dE của một hàm trạng thái F(x,y) của 


các thông số độc lập x và y là một vị phân toàn phần : 
' | 
-dF = Xi) dx + Kì dy 
ỞX jV Y }. 


GF | Š & z ` 2 3š „". Ờ« 
E là đạo hàm riêng phần của F đối với x (y không đổi). 
_v _ 
Những tính chất đặc trưng của một vi phân toàn phần dF là : 


ITranethát2 sỲ^ | : | ") _ 
ị 10 00205253 JP(x,y) = F [Trạng thái 2 (xạ, y2)] — Fltrang thái 1 (xị,y))] 


[rang tháiI(x;,y¡) 
Trị số của tích phân chỉ phụ thuộc trạng thái đầu và trạng thái cuối. 
khi hệ thực hiện một chu trình, thì : 


n2 


rạng thái] 


dF(x,y) = F [Trạng thái 1}— F[trạng thái 1] =0 


Tính chất cuối cùng : 


d l2)" d(ôF 
dy\Øx/. dx\ôy 
1.1.4.3. Một số thí dụ về hàm trang thái 


1) Thể năng là một hàm trạng thái Khối m 


g —=——=Z⁄⁄⁄⁄⁄⁄////////Ả)—- —=— —=—-— 


Xét hệ gồm một vật có khối lượng 
m. Trạng thái l được xác định bởi trị số 


Ty 0n tin An 


hị của thông số trạng thái h (hình 1.1). 


⁄ 


Thế năng của hệ E¡ = mghị + k, k là 


một hằng số, g là gia tốc trọng lực. Ở 


CS: SA Si ên cà ng má = mi) = = si 


⁄ 
⁄ 
⁄ 
⁄ 
⁄ 


độ cao ha, thế năng của hệ là mgh› + k. h 

Hiên nhiên hiệu các thế năng E› — E¡ = Tay lai Trang thái Trạng thái 
= mg (h; -.h¡) không phụ thuộc vào đầu cuối 2a cuối 2b 
cách chuyển hệ (2a và 2b) từ độ caoh, - Hình 1.1 


xuống độ cao ha. 


(1.]) 


(1.2) 


(1.3) 


~_ —=— 


II 


2) Tích PV của một khối khí lí tưởng là một hàm trạng thái. Ö trạng thái đầu khối khí 
được đặc trưng bởi các trị số Pị, Vị. Sau một loạt biến đổi, khối khí ở vào trạng thái cân 
bằng cuối cùng được đặc trưng bởi các trị số P› và V„. Dù cho đường biến đổi có như thế 
nào thì hiệu P„V›„ — P,V; vẫn chỉ là một. 

5. CÔNG VÀ NHIỆT 


1.1.5.1. Công là một trong các dạng truyền năng lượng từ hệ làm công đến hệ nhận 
công. Năng lượng của hệ làm công thì giảm, còn năng lượng của hệ nhận công thì tăng. Hai 
thí dụ sau đây minh hoạ cho điều này. 


/. Khi nâng một vật có khối lượng m lên một độ cao h so với mặt đất ta đã tác dụng 
vào vật một công W : 


W=mph 
ø- gia tốc trọng lực 
Kết quả là năng lượng (thế năng) của hệ tăng một lượng là : 
AE=mph 
2. Nếu ta làm cho một vật tự do có khối lượng m chuyển động theo phương x với một 
gia tốc cố định a, trong suốt quãng đường xa — xị thì công tác dụng lên vật là : 
W =ma(x;-x\) 


Vv.+V 


2 


Vì xạ—Xị= Lt và vạ — Vị =at 


_ trong đó, vị, v› là tốc độ của vật ở các điểm xạ, Xa nên : 


2 2 
Và —=Y, V "mV IV 
-2_—1,2_ lt= _2__—L=E,.-E 


+V 





W =ma(x;-x¡)=m 


Như vậy, khi tác dụng công W vào hệ ta đã làm tăng năng lượng (động năng) của nó. 


Kết luận : Công là một đại lượng đặc tr PHẾ cho mức độ trao đổi năng lượng thông qua 
chuyển động có hướng của hệ. 


Trong hệ đơn vị SĨ, công được tính bằng Jun (J). Theo quy ước hiện hành, công được 
tính là dương nếu nó do môi trường xung quanh tác dụng vào hệ, trong Bà - hợp ngược 
lại KPhẾ: có dấu âm. 
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Trị số của công phụ thuộc vào tính chất của quá trình biến đổi. Chúng ta so sánh công 
được thực hiện trong quá trình chuyển trạng thái của một hệ khí theo hai con đường a,b 
khác nhau (hình 1.2). 


P 





Hình 1.2. Công được thực hiện phụ thuộc vào đường biến đổi 
Ở trường hợp (a), trước hết ta đốt nóng hệ ở áp suất P„ để làm cho thể tích tăng từ Vị 
đến V¿, sau đó là giảm áp suất từ P, đến P; bằng cách làm lạnh hệ nhưng giữ nguyên thể 
tích. Ở trường hợp (b) công việc được tiến hành theo chiều ngược lại. Công được thực hiện 


trong mỗi trường hợp bằng diện tích dưới đường biểu diễn sự chuyển hệ từ trạng thái đầu 
sang trạng thái cuối. Giá trị của chúng khác nhau rất nhiều. - 


Như vậy, công không phải là hàm trạng thái mà là hàm số của quá trình hay hàm quá trình. 
Bài tập T.1 


1. Khi cho axit sunfuric loãng tác dụng với natri cacbonat rắn thì công CHỤS thực hiện 
là dương hay âm. 


2. Nếu lượng natrIi cacbonat là 0,1 mol, lượng axit được dùng dư, điều kiện thí nghiệm 
là 1 bar và 273 K thì công đó bằng bao nhiêu 2 


Lời giải | 
I. Khi H;SO¿ loãng tác dụng với NazCOa rắn thì khí COs được phóng thích vào môi 
trường ngoài. Hệ đã làm công và công được coi là âm. 
2. NayCO¿ + HạSO„y ——>Na;SO, + CO;† + HạO 
Lượng CO; được giải phóng là 0,1 mol ở điều kiện I bar và 273 K. 
_ Vậy công được thực hiện là : 


W=-~0,IRT=-0,1.8,314.273=- 227 J 
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1.1.5.2. Nhiệt 


Giống như công, nhiệt cũng không phải là một dạng năng lượng. Nếu cung cấp cho hệ 
một nhiệt lượng (bằng cách làm nóng hệ) nhưng giữ cho thể tích của hệ không đổi thì nhiệt 
độ của hệ sẽ tăng lên. Chuyển động hỗn loạn của các phân tử sẽ mạnh lên. Khi đó, theo 
thuyết động học phân tử năng lượng (ở đây là nội năng) của hệ PHẾ: Nhiệt mà hệ nhận 
được càng lớn thì năng lượng của hệ tăng càng nhiều. 


Vậy, giống như công, nhiệt cũng là một đại lượng đặc trưng cho mức độ trao đổi năng 
lượng. Sự khác nhau là ở chô trong trường hợp này sự trao đổi năng lượng được thực hiện 
thông qua chuyển động hôn loạn của các phân tử. 


Nhiệt cũng không phải là hàm trạng thát, J.P.Joule' là người đầu tiên đã chứng minh 


được rằng : Bằng cách dùng nhiệt hoặc công có thể dẫn đến cùng một sự thay đổi trạng: 


thái. Điều này có nghĩa là lượng nhiệt được dùng làm thay đổi trạng thái của một hệ phụ 
thuộc vào tính chất của biến đổi. Nếu biến đổi xảy ra theo con đường mà ở đó chỉ có công 
được dùng thì nhiệt được dùng bằng không, còn nếu biến đổi xảy ra theo con đường r mà ở 
đó chi có nhiệt được dùng, thì dĩ nhiên nhiệt được dùng khác không. 


Như vậy, giống như công, nhiệt được dùng phụ thuộc vào con đường biến đối giữa các 
trạng thái. Nhiệt không phải là hàm trang thái, nó là hàm quá trình.. 
1n" : EP 1E q 


Trong hệ đơn vị SI, nhiệt được đo bằng Jun. Vì lí do lịch sử người ta vẫn còn dùng đơn 
_vị calo. Một calo bằng 4,184 Jun. 


Theo quy ước, nhiệt có giá trị đương khi hệ thu nhiệt và có giá trị âm khi hệ toả nhiệt. 
1.2. NGUYÊN LÍ THỨ NHẤT CỦA NHIỆT ĐỘNG LỰC HỌC 


Nguyên lí thứ nhất của Nhiệt động lực học (gọi tắt là nguyên lí I) hay còn được gọi là 
nguyén lí bảo toàn năng lượng khăng định tính bất diệt của năng lượng. Nguyên lí được rút 
ra từ việc tổng kết kinh nghiệm của loài người và không chứng minh được bằng con đường 
lí thuyết. Tuy nhiên, nó được thừa nhận không phải chỉ vì bản thân nó không mâu thuẫn với 
thực nghiệm, mà còn vì mọi hệ quả được rút ra từ đó đều phù hợp với thực nghiệm. 


1.2.1. PHÁT BIỂỀU NGUYÊN LÍ I 


Nguyên lí I được phát biểu dưới nhiều dạng khác nhau. Các dạng này đều tương đương 


và ta có thể từ dạng này suy ra những dạng khác một cách hoàn toàn chặt chẽ. Sau đây là 


một dạng của nguyên lí. 


bus ; 
Nhà Vật lí học Ảnh. 


Khi một hệ kín thực hiện một chu trình, tổng đại số của các công W và nhiệt Q mà hệ 


trao đổi với môi tt<ường ngoài bằng không. 


».(Q,+W,)=0 _ ¬ (1.5) 


Hiển nhiên là tổng nói ở trên không thể khác không. Vì nếu tổng này khác không thì 
cũng có nghĩa là ta có thể thu được năng lượng từ hư vô hoặc biến năng lượng thành hư vô, 
và điều này hoàn toàn mâu thuẫn với thực tế. 


Phương trìnn (1.5) cho thấy rằng, khi hệ thực hiện một chu trình, nếu nhận công nó sẽ 
nhường nhiệt, còn nếu nhận nhiệt nó sẽ sinh công. Nếu gọi một động cơ hoạt động tuần 
hoàn sinh công mà không cần nhận nhiệt là động cơ vĩnh cửu loại I thì có thể khăng định 
"“khóng thể có động cơ vĩnh cửu loại I". Đây cũng là một cách phát biểu của nguyên lí l. 


I.2.2. HÀM TRANG THÁI NỘI NĂNG U 
- Dựa trên nguyên lí I, chúng ta chứng minh rằng có tồn tại một hàm nội năng. 


- Giả sử một hệ kín thực hiện một biến đổi AB theo hai con đường I, 2 rồi sau đó lại 
quay về trạng thái ban đầu theo đường 3 (hình 1.3). Năng lượng mà hệ trao đổi với môi 
trường ngoài trong môi trường hợp là : 


Wi+O| 

6N 
W› + Q; š 
W¿ + Q; s 


Áp dụng lần lượt nguyên lí I vào 


các chu trình I-3 và 2-3 ta được : 





—>—- 


Wi+ Q¡+W; + Q;=Ô | | | — Thông số trạng thái † 
_ Hinh 1.3 

W¿ + Q›+W¿ + Q;=Ù 

SUY Ta : 


W¡ + Q¡=W›2+Q›=... =const =(W + Q) 2 


| “ + AZ # + “ải say Z Ø ~ ` hề ^“ 
Const- chữ viết tắt của chữ constant (Anh) hay chữ constante (Pháp) có nghĩa là hãng số. 
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Như vậy, giá trị của tổng W + Q đối với một biến đổi bất kì của hệ kín không phụ 
thuộc vào đường biến đổi mà chỉ phụ thuộc vào điểm đi và điểm đến. Nó biểu thị độ biến 
thiên của một hàm của các thông số trạng thái của hệ. Hàm trạng thái này được gọi là 
nội năng Ù của hệ . 


Ủp — ỦA = (W+Q)_ 


hay AU=W+Q (1.6) 


Nội năng Ö của một hệ bao gồm : động năng của chuyển động tịnh tiến và quay của _ 


các phân tử, năng lượng dao động nội phân tử của các nguyên tử và các nhóm nguyên tử, 
năng lượng của các electron, năng lượng hạt nhân nguyên tử ... Tóm lại, đó là tất cả các 
dạng năng lượng, trừ thế năng do vị trí của hệ trong không gian quy định và động năng của 
chuyền động toàn hệ. 


Không thể xác định được trị số tuyệt đối của nội năng một hệ khi nó ở vào một trạng 
thái nào đó, mà chỉ xác định được độ biến thiên của nó khi hệ chuyển từ trạng thái này sang 
trạng thái khác. 


Các hệ thức (1.5) và (1.6) là các biểu thức toán học của nguyên lí I. 


Trong ba đại lượng ở hệ thức (1.6) chỉ có biến thiên nội năng AU là được xác định bởi 
trạng thái đầu và trạng thái cuối của hệ và không phụ thuộc vào đường biến đổi. Hai đại 
lượng còn lại -nhiệt và công- không có tính chất ấy. Mỗi đại lượng phụ thuộc riêng rẽ vào 
cách thực hiện biến đổi, mặc dù tổng của chúng thì không. 

Nếu sự biến đổi của hệ là vô cùng nhỏ thì biểu thức toán học của nguyên lí I có dạng : 


dU =õW +õQ (1.7) 


Ở đây, dU là vi phân toàn phần của nội năng của hệ, 8W và öQ là những lượng: nhiệt và 
công vô cùng nhỏ. 

Hệ thức (1.7) là biểu thức vị phân của nguyên lí Í. Trong hệ thức này, ðW là công 
chống lại các lực bên ngoài, bao gồm công chống áp suất ngoài ksả công giãn nở — Pụ sdV 


và công chống các lực điện, lực từ, - gỌI chung là công có ích W.. 
ÒW = -~P,.dV +ồW' 


Trong Nhiệt động lực học, người ta thường chỉ xét những hệ không chịu tác dụng của 
điện trường, từ trường...., khi đó W chỉ là công giãn nở và biểu thức vi phân của nguyên lí 
I có dạng : 
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=öQ - P.,dV _ - — (18) 
Sau đây là một số trường hợp đặc biệt cần phải chú ý. 
1. Biến đổi đoạn nhiệt _ 
Trong biến đổi đoạn nhiệt Q = 0. Biểu thức toán học của nguyên lí I có dạng : AU =Wˆ 
Đặc biệt với chu TT, :AU=W=0 _ 


Một lần nữa chúng ta lại thấy : một hệ chạy theo chu trình 1Ì hài - trao đổi nhiệt với bên 


ngoài không thể sinh công. 


2. Biến đổi đăng tích _ 
Trong biến đổi đẳng tích AV= 0. Do đó, nếu W chỉ là công giãn nở thì ÊW = —PnsdV =0 
Và ta CỔ : 


đU =öQ 


AU= Í ðQ=Qy (19) 


V=const 


Như vậy, Qy bằng độ biến thiên của một hàm trạng thái ( AÙ) và không phụ thuộc vào 
đường biến đổi. Cần chú ý rằng, Qvy không phải là một hàm trạng thái nhưng có thể giữ vai 
trò của hàm trạng thái trong điều kiện này. 


3. Giấn nở vào chân không 
Quá trình giãn nở của khí vào chân không diễn ra rất nhanh nên có thể coi là đoạn - 
nhiệt, Q = 0. Áp suất của chân không bằng không nên hệ không sinh công, W = 0. Do đó : 
AU=0 _ 
Khi giãn nở Bà chân không, nội TT của hệ không thay đổi. 
4. Hệ thực hiện chu trình 


Khi hệ thực hiện chu trình AU = Ủ;—U; =0. Do đó W + Q =0. Như vậy, khi hệ nhận 
nhiệt, thì nó sẽ sinh công và trở thành động cơ nhiệt. 

5. Hệ cô lập 

Khi một hệ nhiệt động là cô lập, nó không thể trao đổi năng lượng với môi trường 
ngoài W = 0 và Q =0. Vậy AU =0. Nội năng của một hệ cô lập là không đốt. 
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ó. Nội năng của một khí lí tưởng 
Người ta đã chứng minh được rằng nội năng của khí lí tưởng chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ : 
Uy = U (T) ` 


Do đó, trong một biến đổi đẳng nhiệt của khí lí tưởng, không kèm theo phản ứng hoá 
học, biến đổi nội năng AU bằng không. _ 


1.2.3. HÀM TRẠNG THÁI ENTANPIH: 

Xét một hệ không có thể thực hiện công có ích. 

dU =ôöQ - Pn„dV. 
Trong quá trình đẳng nn khi Pạy = Pụẹ =P, ta có : 
dU =ö Q„— PdV 

Vì dP =0, nên PdV = PdV + VdP = d(PV) 

và öQp›=dU + d(PV) = d(U + PV) 

Đạilượg  H=U+PV _ ¬ (1.10) 
được gọi là enanp¡ của hệ. H là một ấn trạng thái vì U và PV đều là hàm trạng thái. 


Đối với khí lí tưởng thì PV = nRT, do đó : 


_ H=U+nRT=H(T). ¬ _ (110). 
Như vậy: - 
öQp = dH _ 
ú —— Qp=AH ' (112 


Giống như Qy , Qs không phải là một hàm trạng thái, nhưng có thể giữ vai trò hàm 
trạng thái trong điều kiện này. 


1.2.4. NHIỆT DUNG - 


Nhiệt dung trung bình. Cụp của một hệ trong khoảng nhiệt độ từ Tị đến T; được định 
nghĩa bàng hệ thức sau : . | 





_. (1.13) 


Q là nhiệt lượng phải cung cấp cho hệ để nâng nhiệt độ của nó từ T¡ đến T›. 
Khi 1: > T1, nghĩa là AT—>dT và Q—›öQ, ta có nhiệt dung thực C của hệ tại nhiệt độ TỊ 


BA, 


1.14 
dT : 


Nếu quá trình nấu nóng hệ là đẳng tích và hệ không làm công có ích thì ta có nhiệt 


dung đẳng tích Cụ 


TT cho li ‹se= _ 1.15) 
Cụ " 8) (1.15) 


Ở đây, ta dùng đạo hàm riêng và kí hiệu ô vì U là hàm không phải chỉ của một biến số. 


Nếu xét một mol chất nguyên chất thì nhiệt dung trong điều kiện thể tích không đổi là 


= ôU 
V 


Khi hệ được nấu nóng trong điều kiện áp suất không đổi và chỉ có công giãn nở là 


nhiệt dung mol Cụ 


dạng công duy nhất được thực hiện, thì ta có nhiệt dung đẳng áp Cp. 


Cr> SẺ |) (1.16) 


_ Đối với một mol chất nguyên chất : 
Cy I2) | (1.17) 
ØT bó _ 


Nhiệt dung đẳng áp C; luôn luôn lớn hơn nhiệt dung đẳng tích Cụ, vì sự nấu nóng 
trong điều kiện áp suất không đổi có kèm theo công giãn nở. Đối với khí lí tưởng có thể tìm 
phương trình liên hệ giữa C và SÁ như sau : 


Trong trường hợp khí lí tưởng : H =H (T) và U = U(T) 


hs _dH dU _ dH~U) _ d(PV) _ d(RT) 
P."YV q áT ái đT dT 


Vậy : CC =R _ (1.18) 


C | : s. 
+ : | _ _ (1.19) 


Bài tập T.2. Cho 100 ø nitơ ở nhiệt độ 0 ”C và áp suất l atm. Tính nhiệt Q và công W, 
biến thiên nội năng AU và biến thiên entanpi AH trong các biến đổi sau đây được tiến hành 


thuận nghịch nhiệt động. 

1. Nung nóng đẳng tích tới áp suất bằng 1,5 atm ; 

2. Giãn đẳng áp tới thể tích gấp đôi thể tích ban đầu ; 

3. Giãn đẳng nhiệt tới thể tích 200 1; 

4. Giãn đoạn nhiệt cho tới thể tích 200 1. 

Chấp nhận rằng nitơ là khí lí tưởng và nhiệt dung đẳng áp không đổi trong quá trình thí 
nghiệm và bằng 29,1 J.KT! mol ` _ 

Lời giải : 


I1. Vì V =const nên W =0 


_ _ TC = P 
AU=Qvy_ =nC, (T;~ Tị) =n(C; - R)(T;~— Tị) = n(C; — RX-^Tị 1ì 
| | 








x =¬ =10138,74 J 
= _ = P _ 
AH = nu: (T1›— Tụ) =ñn Cp N, 
| l| 
100 
=-sa-29,L CC. 213,15 — 273,15)=14194,05 J 


SÃ Qp= AH= nC p(Tạ- T= nC p(SẺT,-T) 
W 


20 


— 59 2p .29,1.(2.273,15 —=273,15) =263&6 J 


W =~ PAV =—nR (T; ~ T)) = =—nR(ŠT-1) 
1 


„ng 3.314.273,15 =— 8110,6 J 


_AU=Q+W = 28388 8110 = 20.278 J 


3. AU =AH =0 
Q+W=0 
| | V. V. dV V,„ 
Suy ra Q=— W=-— | ?-PdV=+ | ?nRT——=nRTln—“ 
[2-R4V=+ [2nRTẾ = nRTvỆ 

“` é ,314.273,15.2 3031g—““ mo =7433 J 

Sở DẦU TC < 

28 

W=- 7433 ] 


4. Đối với quá trình đoạn nhiệt Q = 0. Do đó W = AU = nCy (T; -T,) 


C 
Để tính T; ta phải dùng phương trình Poisson TVÏ” = const; y = _ 
` 
làm y1 C Bui 
TẾ =12Vị ->ly=]) lý | 


V 
lg1T; = lgT) + đ—1)lg—~ 
| V„ 


C 29, 
Yy=—==—————- š 


Cy 29,1-8,314 
80 „ 
IgT; = Ig273,15 + _ ->T; = 189,4 K 


W=AU=nC, (T;- T)< 2p 491- 8,314)(189,4 — 273) = — 6207,3 J 


AH=nCp (1-1) = ¬ .29,1(189,4— 273)= — 8ó68,4 J 


1.3. ÁP DỤNG NGUYÊN LÍ THỨNHẤT CỦA NHIỆT ĐỘNG LỰC HỌC VÀO HOÁ HỌC 
1.3.1. HIỆU ỨNG NHIỆT CỦA PHẢN ỨNG HOÁ HỌC 


_ Phản ứng hóa học thường có kèm theo hiện tượng thu nhiệt hay phát nhiệt. Nhiệt của 


_—— một phản ứng ở nhiệt độ T là nhiệt lượng Q mà hệ phản ứng trao đổi với môi trường ngoaÌì 


khi các chất phản ứng được lấy theo tỉ lệ hợp thức, tác dụng hoàn toàn với nhau tạo thành 
các sản phẩm cũng theo tỉ lệ hợp thức. Lượng nhiệt này phụ thuộc vào cách tiến hành của 
_ phản ứng vì nó là một hàm quá trình. Để cho nhiệt phản ứng có giá trị xác định, người ta 
phải quy định thống nhất các điều kiện tiến hành phản ứng. Đó là : 

1. Phản ứng được thực hiện trong điều kiện thể tích hay áp suất không đổi. 

2. Trong suốt quá trình phản ứng không có bất kì một công nào được thực hiện ngoài 
công giãn nở. _ 

3. Nhiệt độ của các sản phẩm bằng nhiệt độ của các chất ban đầu. _ 

Khi các điều kiện trên được thoả mãn, nhiệt phản ứng sẽ có giá trị hoàn toàn xác định 
và được gọi là hiệu ứng nhiệt của phản ứng hoá học. 

Khi phản ứng diễn ra trong điều kiện thể tích không đổi, ta có hiệu ứng nhiệt đẳng tích Qy. 
còn trong điều kiện áp suất không đổi ta có hiệu ứng nhiệt đẳng áp Ợp. | 

Như đã trình bày ở mục I.2, Q, bằng biến thiên nội năng của phản ứng, còn Qp bằng 
biến thiên entanpi của phản ứng. 


Như vậy, chúng giữ vai trò của các hàm trạng thái. Nghĩa là, hiệu ứng nhiệt đẳng tích 
hay đẳng áp của phản ứng hoá học chỉ phụ thuộc vào bản chất và trạng thái của các chất 
đầu và các chất cuối, hoàn toàn không phụ thuộc vào đường biến đổi hay cách tiến hành 
phản ứng. Tất cả các phép tính về hiệu ứng nhiệt của phản ứng hoá học đều dựa trên tính 
chất cơ bản này. _ 

Trước khi nguyên lí I ra đời, tính chất cơ bản vừa được trình bày ở trên đã được 
| G.Hess'- phát hiện bằng thực nghiệm vào năm 1841. Phát kiến này là "định luật Hess"— 


một định luật quan trọng của nhiệt hoá học. 


: Nhà hoá học Nga. 
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- Hiệu ứng nhiệt của một phản ứng hoá học phụ thuộc vào lượng, trạng thái của các chất 
phản ứng và các điều kiện diễn biến của phản ứng. Để thuận tiện và tránh được các sai sót 
khi sử dụng các hiệu ứng nhiệt của các phản ứng khác nhau, người ta thường tính hiệu ứng 
nhiệt đối với một mol sản phẩm của phản ứng và chấp nhận việc quy chúng về các điều: 
kiện tiêu chuẩn xác định dưới đây : " 

1. Phản ứng được thực hiện giữa các chất riêng biệt (nguyên chất) ở vào các trạng thái 
tiêu chuẩn xác định. Các trạng thái tiêu chuẩn của các chất rắn và lỏng là các trạng thái bền 
của chúng ở điều kiện thường khi áp suất bằng 101,325 kPa hay I atm. Thí dụ : iôt-iôt rắn, 
brôm — brôm lỏng, cacbon — than chì, lưu huỳnh — lưu huỳnh trực thoi, nước — nước lòng. 
Trạng thái tiêu chuẩn của khí là trạng thái của khí nguyên chất ở 101,325 kPa DẠY latm. 
Đối với chất tan trong dung dịch thì nồng độ của nó bằng Imol/1. 


s2. Trạng thái tiêu chuẩn có thể ứng với một nhiệt độ bất kì, nhưng thường ứng với 
298K (chính xác là 298,15K) hay 25 “C. 


Hiệu ứng nhiệt ứng với các điều kiện tiêu chuẩn trên được gọi là hiệu ứng nhiệt tiêu 


AUS 


chuẩn và được kí hiệu bằng AHS 208 ˆ 


298? 


Trong thực tế, các phản ứng hóa học thường diễn ra ở điều kiện đẳng áp, do đó hầu như 
người ta chỉ dùng hiệu ứng nhiệt đẳng áp và gọi là biến thiên entanpi của phản ứng, hay 
đơn giản hơn — enfanpi của phản ứng. 


Tuy nhiên, khi biết entanpi của phản ứng, chúng ta có thể tính được dễ dàng hiệu ứng 
nhiệt đẳng tích của phản ứng ở cùng điều kiện về nhiệt độ. _ 


Quả vậy, với phản ứng viết ở dạng : 
VIẬ¡ + V22 ——>VIÀ¡r †V2A2 
- Ta Có : 
AHpb =AUp + PAV 
AV =([VIVa; +v; Vụ, }~(V,VẠ, +vạVạ, ) 
VA,, VA; là thể tích mol của các chất A¡, A... 
Như thế, khi phản ứng diễn ra giữa các chất rắn hoặc chất lỏng, thì vì AUpy z ADÙy và 


-_AV>~0 nên : 
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_ AHp=AUy (1.20) 


Đối với những phản ứng có chất khí tham gia thì ở áp suất thấp (latm chẳng hạn) 
những khí này có thể được coi là khí lí tưởng. Khi đó, AÙs = AUy (nội năng của khí lí 
tưởng chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ) và PAV = AnRT; An — biến thiên số mol khí trong phản 
ứng. Vì vậy : 


AHp= AUy + AnRT _ (1.21) 


Khi An = 0 thì hiệu ứng nhiệt đẳng áp bằng hiệu ứng nhiệt đẳng tích ; Khi An #0: 
chúng khác nhau một giá trị là AnRT. 


Để đo hiệu ứng nhiệt của phản ứng hoá học, người ta dùng nhiệt lượng kế. 
Dạng phổ biến nhất là dạng có phản ứng xảy ra trong một buồng phản ứng (bom nhiệt 
lượng kế). Độ tăng nhiệt độ được đo bằng một nhiệt kế nhạy. Trên hình (1.4) có trình bày sơ 
đồ của một nhiệt lượng kế đơn giản. 
Tích số giữa biến thiên nhiệt độ với 
nhiệt dung chung của nước và nhiệt 
lượng kế bằng lượng nhiệt toả ra. 


Phương pháp xác định trực tiếp 
hiệu ứng nhiệt thường phức tạp và 
cũng chỉ dùng được trong trường 
hợp chỉ có một phản ứng xảy ra 
nhanh và hoàn toàn. Vì vậy, để xác 
định được hiệu ứng nhiệt của nhiều 
phản ứng khác nhau, ngoài việc đo 
trực tiếp, người ta còn phải dùng cả 
phương pháp tính dựa vào các dữ 





kiện hoá học đã biết. Hình 1.4. Sơ đồ một nhiệt lượng kế đơn giản 
(1) Bom nhiệt lượng kê, 
Phương trình của phản ứng hoá (2) Nhiệt kể, (3) Máy khuấy, (4) Nước 


học, mà ở đó có ghi hiệu ứng nhiệt 
của phản ứng, trạng thái của các chất (trừ những trường hợp quá rõ) và điều kiện thực hiện 
phân ứng, được gọi là phương trình nhiệt hoá học. 


1.3.2. PHƯƠNG PHÁP TÍNH HIỆU ỨNG NHIỆT 


Cơ sở của phương pháp tính hiệu ứng nhiệt là định luật Hess. Chúng ta xét một thí dụ : 
Tìm hiệu ứng nhiệt của phản ứng 


] 
Cthan chì 2 Ô2 ——> CO) (1) 
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Không thể đo được AH; của phản ứng này vì khi cacbon tác dụng với oxi luôn luôn 
cho cacbon đioxit hoặc một hỗn hợp cacbon oxit và cacbon đioxit. Tuy nhiên, có thể đo dễ 


dàng AH của các phản ứng : 


l_— : 
Chhan chỉ + Ö2@; — CO2qœ› _ (3) 


Ở P= I am và T= 298 K : AH¿ = - 282,6 kI.mol" và AH¿ = ~ 392,9 kI.molˆ”. 
Ta tính AH¡ dựa vào AH; và AHa như sau : 


Trạng thái đầu " Trạng thái cuối 


Chnơn tOạ —————————mD` C04u 


: > m4 
bì AH P4 
` 1 Hạ „⁄ 


\ { 
`. COM#2 Đam x⁄ 


¬~ <- 
~ - 
“on c{ ca cm V9” 


Ta tưởng tượng thực hiện phản ứng (3) theo 2 con đường a và b như ở sơ đồ trên. Theo 
định luật Hess : 


s AHa = AH;: + AH› 
__ AH¡ =AH; -AH; = 392,9 + 282,6 = —110,3 kJ.mol ` 


Có thể thay việc lập sơ đồ tưởng tượng như ở trên bằng cách viết lại các phương trình 
của các phản ứng mà AH (hay AU) đã được biết rồi nhân với các hệ số thích hợp như thế 
nào để sau khi cộng và rút gọn những số hạng giống nhau ta thu được phương trình phản 
ứng cần thiết. Đối với trường hợp trên : 


Chaam 7 Ơ¿@ —> CO¿qy; ANH; 


r1 |JCDg Ở cTouy TT? Đại -AN, 
2 
Chanem -T 5 O¿q ) —>  COẠạy, - - AH¿ =AH;-AH, 


ZiỜ. 


1.3.2.1. Entanpi sinh 
Emtanpi sinh của một chát là hiệu ứng nhiệt của phản ứng tạo thành một mol chất ây từ các - 
đơn chát ở vào trạng thái bên vững nhất trong những điêu kiện đã cho về nhiệt độ và áp suất. 
Nếu những điều kiện này là điều kiện tiêu chuẩn thì cntanpL sinh được ĐỌI là entanpi 
sinh tiêu chuẩn và được kí hiệu bằng AH,”„ 


Thí dụ, ở latm entanpi sinh tiêu chuẩn của canxi cacbonat (canxit) bằng entanpI của 
phản ứng : 


= -1207,65 kJ 


Ca + SIẾP chỉ + O2) ——>CaCO; (canxIt) AH2os = 


_Chỉ có thể đo trực tiếp được entanpi sinh trong một số ít trường hợp (CO›, HCI, 
H;O...), còn thì phải tính bằng phương pháp gián tiếp. Hiện nay, người ta đã xác định được 
entanpi sinh tiêu chuẩn của chừng 8000 chất. Một số các giá trị đó được ghi ở bảng I.I. 


Bảng 1.1. 


Các giá trị của AHE, AGS và S” ở 298K và 1bar, của một s số nguyên tố và hợp chất của chúng 


Chất 















—126,9 -1096 | 96,01 


_G: 66,94 134,6 


ha 
—— [ae 
MUỜNE L DI 

TS. lộn pc 
Am. — 
-1353 Ca(OH); 
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O ©I¡O 
Sà b“ |hò 
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ca ˆ | 





CaCH› 


Chất Trạng | AH 3208 AG 2 Động | 
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HỮh 





341,1 301,4 55,19 


—1084 -917,1 149,8 -252/4 | -283,3 | 102,5 
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80,7 
1174 206.5 


111,3 
180,7 
111,3 


116,1 


š 


SloH|L [2m7 |[-igs [nợ |mĐ [L |M5|295|e5 — 
h Ít C[ NA [OMm [Hè |; | | MMN|dmAIimS- 
CA 
me | [1Mz | mm [mZ [ME Tá [my [Ha — 
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= 
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k 4727 |4556 | 1532 
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31,8 


228/1. 


Tất 06 


` 


TT nh Mu 
-2401 | -261,9 
IEE- 


DNEL 


-296,6 


= 


18,8 


56,9 204,5 


-4106 | -384/0 
-2879 |-2684 | 1025 


_EE : 
SE E 

k 

k 

Bi —— 


-856,7 | 41,8 
300,2 248, L 


-9093 |-744,6 | 20,1 


-245,6 -203,4 ciÓ,/ 


mi. 


86,57 | 210/7 TíCụ 


nh Ìm TP 
—- 


= E¡ 1632- 238,8 


ng Q -2618 mỉ — 


Theo định nghĩa ở trên, entanpi sinh tiêu chuẩn của các đơn ch 


30,3 
252,7 





-750,2 | -674,5 


thhnTEH 


-912,I | -852,5 50/2 


33,5 
11,6 


-147,2 | -106,5 


-348,0 -318/2 | 43,9 
rộ |-2029| -198,3 | 577 


n ở các điều kiện 


“in -1524 
— 


^> 
* 
ơ 


tiêu chuẩn đều bằng không. 


Có thể tính entanpi của một phản ứng hoá học bằng cách dùng entanpi sinh của các 
chất phản ứng theo quy tắc sau đây : "Ezanpi của một phản ứng hoá học bằng tổng 
entanpi sinh của các sản phẩm trừ tổng entanpi sinh của các chất phản ứng. Quy tắc được 


rút ra từ sơ đồ tính toán chung sau đây : 


2jAH; (sản phẩm) . 
Các đơn BÙP ———--------—> Sảnpthâm 


X 
Xí. 
.— "" phản ứng 
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_ Áp dụng định luật Hess ta được : 


AH+ 2 ,1AH,( uánhangng) E 2Ì ĐỀ Vsánphẩm) 


AH= >j AH vvạ nphẩm) - › Ị AH ven phẩnứng) 


Thí dụ : Đối với phản ứng 
CH;=CH;(› + H;Oụạy ———> CH;CH;OH,; 
AH 


0O _ AIIO | T O, O 
208 =AH (cH.cH;OH,,) LAH (ch =CH, ` An on) 


=— 271,6 - (52,2 ~285,6) = ~ 44,2 kI.mol ` 
Entanpi sinh nguyên tử 


Khi một mol hợp chất khí được tạo ra từ các nguyên tử thì độ biến thiên entanpi của 
quá trình này được gọi là eanpi sinh nguyên tử. Chỉ có thể tính được đại lượng này. Có 


thể dùng entanpi sinh nguyên tử để tính năng lượng của các liên kết hoá học. 


Entanpi sinh của chát tan 


Entanpi sinh của chất tan là hiệu ứng nhiệt của quá trình hình thành một mol chất ở 
trạng thái tan từ các đơn chất ở vào trạng thái bên vững nhất trong các-điều kiện đã cho về 


nhiệt độ và áp suất. 


Cần chú ý rằng, vì entanpi hoà tan toàn phần của các chất (biến thiên enfanpi trong quá 
trình hoà tan một mol chất vào n mol dung môi) phụ thuộc vào số mol dung môi, cho nên 
mỗi khi nói đến entanpi sinh của một chất tan nào đó cần phải chỉ rõ số mol dung môi. Thí 
dụ, ở 298 K entanpi sinh của HCI trong 100 mol H;O, 200 mol HO và œ HO lần lượt 
bằng —166,l5; —166,5I và —166,82 kJ. Kí hiệu œ HạO chỉ rằng số mol nước là rất lớn. Khi 
không có sự chỉ dẫn rõ ràng như trên, chúng ta được phép hiểu rằng số mol nước là rất lớn. 
Trong tính toán, có thể bỏ qua entanpi sinh của nước khi ở cả hai vế của phương trình hoá 
học có số mol nước như nhau. Nói một cách khác, chúng ta đã chấp nhận rằng, trong những 


'trường hợp này, entanpi sinh của nước trong dung dịch nước bằng entanpi sinh của nước 


nguyên chất, 


Entanpi sinh của một số chất tan đối với ba nồng độ được trình bày trong bảng 1.2. 
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_ Bảng 1.2. Entanpi sinh ở 25°C, AH, (kJ.mot*) của các chất tan trong dung dịch nước. 


Trong 100 mol HO Trong 200 mol HyO Trong ©œ© HạO 
-469,060 -469,026 ~469,595 
_ -406,894 ~406,75 I -407,111 


-727,292 727,556 728,526 


HC;HạO, -488,294 ~488,373 -488,453 
HT |-16159 -166,515 -167,456 


[HN 205,982 -206,037 206,572 


Dùng entanpi sinh của các chất tan ta tính được AH của các phần ứng hoá học trong: 
dung dịch. 





















Bài tập ÏT.3. 

1, Tính entanpi hoà tan của I mol HCl; trong 200 mol nước ở 25 ”C. 

2. Tính AH›os của phản ứng | 

HC trong 100 moi H;O + NaOH trong 100 moi H;O ———>NaCl trong 200 mol H;O + H;O, 
Giá trị entanpi của các chất được lấy ở các bảng I.l và 1.2.. 

Lời giải | 

1. HC + 200 mol H;O———>HCI trong 200 mol H;O - _ AHzog 


AH2oy = AH, 20x (HClrong200molH,O)— ÂH;2o§ (ni Mà) 


=— 166,51 + 92,2 =~74,31 kJ.mol” 
2 AH2ox = AH,, 298 (NaClrong200motH„O) # ÂH,, 2og (H;O,p) = 
= AH, 2o; (HCl trong200 molHO) ˆ- AH, 2s (NaOH trong100molH.) 
= - 406,76 - 285,6 + 166,16 + 469 = —57,19 kJ 
EntanDi sinh của ion. 
Entanpi sinh của ion trong dung dịch nước là biến thiên entanpi của phản ứng hình 
thành 1 mol ion bị hiđrat hoá! từ các đơn chất. : 


L sản phẩm của quá trình tương tác giữa các Ion và các phân tử nước. Hiệu ứng nhiệt của quá trình này 
là nhiệt hiđrat hoá của ion. | 
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EntanpI sinh của ion CI là biến thiên entanpi của phản ứng 


1 
n. Cl› +aq +e ——> Cu 


- Kí hiệu "aq” chỉ lượng nước dư, kí hiệu Cu chỉ ion Cl” bị hiđrat hoá. Không thể 
xác định được bằng thực nghiệm hay bằng cách tính giá trị tuyệt đối của entanpi sinh của 
ion, mà chỉ có thể tính được giá trị tương đối của chúng bằng cách chấp nhận rằng entanpi 


sinh của H” trong nước bằng không. Thí dụ, entanpi sinh của CL, được tính như sau : 


„Hay + 2 Chụ —> HCl, CAHSs==922kl Œ) 

HC, + aq —>H¿+CVI AHS, =—7513kJ (2) 

5 e, cv. điệp Hô Hay + € AHj2o =0 - = 
(1)+(2)-@) :— „ Chị + aq+e——> Cu | AH 2g =—167,33 k] 


Entanp! sinh của một số ion được ghỉ ở bảng ].]. 
Biết entanpi sinh của các ion và các chất có mặt trong phương trình phản ứng, ta tính 
được hiệu HHệ nhiệt của phản ứng theo quy tắc đã được trình bu Ở trên. 


Bài tập T4. 
Tính hiệu ứng nhiệt của phản ứng 


3Fe(NO2); + +4HNO; (aq) ——>3Fe(NO,), tai” NOA; + 2H;On 


diễn ra trong nước ở 25 °C. Cho biết AH° ¡398/HEPt Ta - 47,7 kJ.molL `; 


ö 


AH —- 206,57 kJ. moi”. Các dữ kiện cần thiết khác được lấy ở bảng : 1.1. 
s,298(NO; SA” 

Lời giải 

Dạng Ion của phương trình phản ứng 


3Ee7 Etaq) _—_ +4H e0 ——>3FE t2NG ao +NO, ky + “H2O\y 


2+ 
hay 3FSt2ay + NÓ +4H†, .——>3Fe”! ạ Ð NO) 


(aq) (a +2HhO 


(k) 2=() 
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AH =3AH” +AH” ,+2AH” v —3AH” —AH” 
| s,208(Fe”† .aq) s,228(NO,,.) s,228(H;O,,) _s/298(Fe?” aq) s,298(NO; ,aq) 


=-3.47,7 + 90,25 -2.285,6 + 3.87,86 + 206,57 = — 153,9 kỊ. 
1.3.2.2. Entanpi cháy | 


Entanpi cháy của một chất là hiệu ứng nhiệt của phản ứng đốt cháy một mol chất tới 
các dạng oxi hoá thích ứng của các nguyên tố. Những dạng này được quyết định bởi điều 
kiện đốt chất trong buồng phản ứng của nhiệt lượng kế. Thí dụ, hiđro và cacbon thường bị 
oxi hoá đến nước và khí cacbonic. Các chất chứa halogen tới halogen hay hiđro halogenua; 
lưu huỳnh tới khí sunfurơ ; nitơ tới đơn chất nitơ hay axit nitric ... Trong các bảng tra cứu 
về entanpi cháy của các chất, bản chất cũng như trạng thái của các sản phẩm cuối cùng đều 
được chỉ rõ. T Qd. _ _ 


'Entanpi cháy của các chất được xác định bằng thực nghiệm và thường được quy về các 


. và >A ® A -? : l “ Š ” . : Pư O 
điều kiện tiêu chuẩn : Emfưnpi cháy tiêu chuẩn AH(p2og- 


Entanpi cháy tiêu chuẩn của metan là hiệu ứng nhiệt tiêu chuẩn của phản ứng : 


o ` -] 
9, ,oạ =-890,35 kJ.mol 


Entanpi cháy tiêu chuẩn của một số chất hữu cơ được ghi ở bảng ].3. 
Bảng t.3. "¬ 


Entanpi cháy tiêu chuẩn AH-h.2og : kJ.mol của một số chất hữu cơ! 


Chất 0 
ch,298 AH ch,298 


- 890,35 ~1166,62 _ 
- 1298,88 1789/01 - 
-~1411,14 -1596,61. 
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® 
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l 2 2 v 
Các sản phẩm : CO¿ (wì, HạO@p ÿN¿ ); SO2 &, HCT@) 


K⁄2 


Chất | Hc ` Chất Úc + cá | 
-3536/l CSyp - 12061 


—242,29 - 658,729n Hợp chất chứa mitơ 
nCnH2n+2() 


~240,29 — 673,75n 742 
xiclo~CgH1z qp› 3312/82 CO(NH;)z(y) | -631,99 _ 













nCnHn+2(k) n= 6 _ 20 








¬". o5 
"5. 
..... .. 
_725/71 | CI2H22O1 1ạy SaccaroZơ. ~5644,17 











- 1189,6 


Bài tập 1.5. Dùng entanpi cháy của các chất phản ứng và các sản phẩm (xem các bảng 
1.1 và 1.3), hãy tính hiệu ứng nhiệt tiêu chuẩn của các phản ứng sau đây : 


C2H;@y + 2Hạq¿——>C¿Hẹạya  —. (1) 


3-CSLT... ¬- _ 33 


CH;COOH,; + CH¿OH¿) ——>CH;COOCH; ạ + H;O,p (2) 
Lời giải : | 


Có thể lập các sơ đồ tính hiệu ứng nhiệt tiêu chuẩn của hai phản ứng này như sau : 





| : AH 
1) C2H; œ& + _ 2H; œ . C2H ạ) 
+ + m.. + 
2 l 3 L O 
nhờn thà O¿ TMG: 
seo | 2 St cho ) AC He 
Theo định luật Hess : _ 
O = O : O O 
AH,os() = An 208C H. u) t “AH(h 298(H„.) — AH( 208(C,H.n) 
= —1298,88 -2.285,6 + 1559,8 =—-310,28 kJ 
AH 
2) CH;COOH,; + CH;OH,, ———^—> CH;COOCH; ạ + H;O,y 
+ + " + 
2O : 3 : O, 
2@) L2Ø2œ _ | 2 2) 
Saereoou| 2a auU, _ AHÍ h(CH,COOCH, ) 
2CO¿; + 2H;Oạy CO, (k) + 2H;Oqy 
Theo định luật Hess : | 
ố: sức _ HGNY) o O _ 
AH,og(2) ă AFÍch,298(CH;COOH,.) kẽ AH n,298/CH.OH,,) s AH ¿h298(CH„COOCH, @) 


=- 874,6 - 725,71 + 1596,61 = ~3,7 k] 


Ở đây entanpi cháy của H;O bằng không vì nó là sản phẩm cuối cùng của phản ứng. 
Điều này cũng đúng đối với CO› khi nó có mặt trong phương trình phản ứng. 

Khác với trường hợp của entanpi sinh, trong trường hợp này chúng ta không thể lập 
được sơ đồ tính hiệu ứng nhiệt chung để từ đó rút ra quy tắc tính hiệu ứng nhiệt của một 
_ phản ứng từ entanpi cháy của các chất có mặt trong phương trình phản ứng. Tuy nhiên, từ 
việc phân tích những thí dụ riêng lẻ như ở trên chúng ta có quy tắc : 
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“Hiệu ứng nhiệt của một phản ứng hoá học bằng tổng các ¿ntanpi cháy của các ,chất : 
phản ứng trừ đi tổng các entanpi cháy của các sản phẩm: _ 


AH= , 1A th (chấtph ản ứng) _ » AH ngán phẩm) q22) 


¡ và J là những hệ số hợp thức trong phương trình phản ứng. 


Trong thực tế, người ta dùng entanpi cháy để xác định entanpi sinh của các chất hữu cơ 
và hiệu ứng nhiệt của các phản ứng hữu cơ, vì các đại lượng này hoặc không, hoặc khó có 
thể xác định được bằng thực nghiệm. 


Bài tập I6. Biết entanpi cháy tiêu chuẩn của C;H; ạ¿ là ~1298, 88 kJ. mol ` , tính 
entanpi sinh tiêu chuẩn của nó. Các dữ kiện cần thiết được lấy ở bảng I.1. 


Lời giải 


Entanpi cháy của C;H; (x› là hiệu ứng nhiệt của phản ứng : 


3 _ 
C2H2() + 2 02) ———>2CO;( + HO, 


Như vậy : 
O | o0 — AHO - 
AH,h 2og(c 2Hzyy) = 2H aCO l SH 298(H,OAn ) ^H Ha) 
^1O B ro : 
AM, 2os(C.n, ` =2AH 298(CO, „) + AẲ, 2og(H On) ” AH_ ,298(C;H.  ) 


= -2.393,1 - 285,6 + 1298,88 = 227,08 kJ.mol ` 


Cần lưu ý là trong trường hợp này cũng như trong các trường hợp tương tự, một sai số 
nhỏ của entanpi cháy cũng dẫn đến một sai số lớn về entanpi sinh. Giả sử sai số trong việc 
xác định entanpi cháy của CạHz¿„ là 0,1% thì sai số phạm phải trong việc tính entanpi sinh 

_¡;.1298,88.0,1 _ 
sẽ là :——————— = 
227,08 


=0,57%. 


1.3.2.3. Nhiệt chuyển pha 


Quá trình chuyển pha là quá trình trong đó một chất chuyển từ một trạng thái tập hợp 
này sang một trạng thái tập hợp khác. Quá trình chuyền pha có thể là thăng hoa, bay hơi, 
nóng chảy, biến đổi đa hình, chuyển từ trạng thái vô định hình sảng trạng thái tinh thể. 


Hiệu ứng nhiệt kèm theo quá trình chuyển pha là nhiệt chuyển pha. 
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Trong nhiều trường hợp, có thể xác định nhiệt chuyển pha bằng thực nghiệm. Tuy 
nhiên, cũng có trường hợp phải tìm bằng cách gián tiếp trên cơ sở áp dụng định luật Hess. 


Thí dụ, để tìm được nhiệt chuyển pha của quá trình : 


Ckịm Cương › Cthạn chì: 


ta không thể dùng phương pháp đo dựa vào nhiệt lượng kế được, vì ở điều kiện thường quá 
trình này xảy ra vô cùng chậm. Vì vậy, người ta thực hiện phản ứng nhanh với cả 
hai dạng : 


C Hàn ch O; ——— CO2 AH= —393,51 kJI.moL 


Chim cương + Öy ——>COzyg _AH=-395,40 kJ.mol Ì 
Hiệu số hiệu ứng nhiệt của hai phản ứng này bằng nhiệt chuyển pha cần tìm : 
AHuyán pha = —395,40 — (393,51) = ~1,89 kJ.mol 


1.3.2.4. Năng lượng liên kết 


—— Năng lượng của một liên kết định vị là năng lượng được giải phóng khi liên kết hoá học 
được hình thành từ những nguyên tứ cô lập. | 


Đối với các phân tử đơn giản loại AB thì năng lượng liên kết và năng lượng làm đứt 
liên kết có trị số tuyệt đối bằng nhau vì phân tử AB chỉ có một liên kết. 


Đối với các phân tử loại khác thì điều nói ở trên không đúng nữa. Thí dụ, phân tử 
metan CH¿ có bốn liên kết C-—H hoàn toàn tương đương; năng lượng liên kết của chúng 
phải bằng nhau. Nhưng kết quả nghiên cứu thực nghiệm cho thấy năng lượng làm đứt liên 
kết thứ nhất bằng 426,8 kJ.moi `; năng lượng làm đứt các liên kết tiếp theo lần lượt bằng 
347,3; 535,5; 334,7 kJ.mol ” 


Vì lí do trên, trong trường hợp chung, khi nói đến năng lượng liên kết chúng ta hiểu đó 
là năng lượng liên kết trung bình. Thí dụ, trị số tuyệt đối của năng lượng liên kết C-H bằng : 


426,80 + 347,30 + 535,50 + 334,70. 


: =411.00kJ.molÌ 


Năng lượng liên kết có cộng tính và hơn nữa, lại được bảo toàn khi ta chuyển từ một 


phân tử này sang một phân tử khác có cùng liên kết. Vì lí do này mà một khi biết được 
năng lượng liên kết của một số ít hệ ta có thể tính được năng lượng liên kết ở các hệ khác. 
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Năng lượng liên kết của liên kết A-B Tn. kí hiệu là E(A_py hay AH, A-B) và được tính 
bằng Jun đối với một mol liên kết. 


Có thể tính được năng lượng liên kết bằng cách dùng các dữ kiện nhiệt hoá học. 
Bài tập l.7 
Xác định năng lượng liên kết của liên kết H — CI. Cho biết ở 298 K, 1 atm 
an | 
AH__ny =— 435,6 kJ.mol 


AH(_cp =— 243,4 kJ.mol 


AH® = -02.2 kJ.mol ] 


s,298(HCIL.) 
Lời giải 


Chúng ta tưởng tượng một sơ đô cho phép An các dữ kiện đã cho và áp dụng định 


luật Hess. 
AH 
2H +2Œ1Ã ———› 2HŒ1qy 
AH; _ AH; 
Hạ + C2) 
Theo định luật Hess : 


AHq _= AH; SH AHa 
Nhưng : ANH: = 2AH\__cp 
AH; = AHqx_ + AH,c_cp = —435,6 243,4 = — 679 k] 


AHa=2AH = 2.(-92,2) = —184,40 k] 


s,298(HQI,.) 


Do đó : 2AHq@_cp =— 679,00 - 184,40 = -863,4 kJ 
AHqx_œ =— 431/7 kI.mol 
Bài tập ï.ð 
Xác định năng lượng liên kết của liên kết C — H của metan. Cho biết ở 298K và l atm : 


CH¿¿) + 2O;¿ ——>CO¿¿y + 2HyOạy  AH=-— 890,35 kỊ 
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Can chì O; (k) CO; (k) | AH =-393,10 kJ 


-1 | 
AH—-n =— 435, 13 kJ].mol 

Lời giải 
Sơ đồ mà chúng ta chọn cho phép tính ở đây là như sau : 

| AH 

Cạy + 4Hạy + 202 ——>CH¿u¿y + 2Ó; 
AH; AH¿ 
—— AH, 
Chancm + 2Hạạy + 2O2() ————> CO¿¿y + 2H2O(p 
Theo định luật Hess : 
AH¡ =AH; + AH; + AH, 


Vì AH¡= 4AH(c_wy 


Tng O _— Ẵ == -— mm 
z o o s N ——- 
Sy ntnng 208(CCh, 0) 2 ð0Dạ đ08(11 50t 9ì 19 10 9 /ekn 20PpOÁ n9 tệ, thô sa! 


__ Do đó, 4AH(c.r =—1663,86 KJ ; AH,c_rị = — 415,96 kJ.mol 
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Bàải tập I9 


Xác định năng lượng liên kết của liên kết C-H trong phân tử etan. 


Cho biết ở 298K và l atm 


CHa¿y + 20; ———>2CO;ụ + 3H;Oụ | AH =-I1559,8 kJ 


Các dữ kiện còn lại giống như ở bài tập trên. 


Lời giải 
H H 
' \ / 
Công thức cấu tạo của phân tử etan : H —-C—C—H 
/ \ 
H H 


Lập sơ đồ và thực hiện phép tính giống như ở trên ta được : 
AH,c_c + 6AH,c_¿„ = ~2827,00 kJ 


Để tính được AH,c_c ta chấp nhận rằng năng lượng liên kết AH,c_¡ụ trong hai phân tử 
CH¿ và C.H¿ là như nhau. _ _ 


AH(c_cy = — 2827,90 ~6(~415,96) = -332,14 kJ.mol'. 
Năng lượng của một số liên kết được trình bày ở bảng 1.4. 


.Bảng 1.4. Năng lượng liên kết 


mc  [ ms Jem — : 
: 
C=O 
C-—S 











O-E 
—C] —202,7 
F-—FE 







-368,6 F-CI 253,3 





C-CI 

C-Br 

C-I 

Si-SI 

N_N . 

CC |2332 |oo | 8g |. | | | -ó 


Dùng các giá trị của năng lượng liên kết ta có thể tính được áng chừng hiệu ứng nhiệt 
của phản ứng hoá học theo quy tắc sau đây : 


=s [mi 








“Hiệu ứng nhiệt của một phản ứng hoá học bằng tổng các năng lượng liên kết của các 
phân tử sản phẩm trừ đi tổng các năng lượng liên kết của các chất phản ứng." 
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Bài tập I.10 
Tính hiệu ứng nhiệt của phản ứng : 
C2H¿œy + 2H¿qœy ——>CaHạyy 


Các giá trị của năng lượng liên kết được lấy từ bảng 1.4 


Lời giải _ 
H H 
H-C=C-H + 2H; ——>H- e - C -H AH 


AH = AH(c_œ N 4AH(c_ —AH ~2AHq-n› 


(C=C) 
= ~347,3 ~ 4.412,9 + 810,9 + 2.435,5 =—317,2 kJ 


_ Chú ý : Nếu tính AH bằng cách dùng entanpi sinh thì được kết quả : — 311,42 K], còn 
nếu tính bằng cách dùng entanpi cháy thì được kết quả : — 310,85 kĨ. 


1.3.2.5. Năng lượng mạng lưới tinh thể ion 


Trong điều kiện bình thường, các hợp chất ion có cấu trúc tỉnh thể. Trong mạng lưới 
__ tinh thể ion không có ranh giới giữa các phân tử. Mỗi tinh thể được coi như một phân tử. Vì 
lí do đó, đối với loại hợp chất này, người ta ít dùng năng lượng liên kết mà dùng ng lượng 
mạng lưới tỉnh thể. Đây là năng lượng được giải phóng khi một mol chất tỉnh thể được hình 
thành từ các ion ở thể khí. - _ | 
Không thể đo được trực tiếp năng lượng mạng lưới tinh thể bằng phương pháp thực 


nghiệm. Ở đây, chúng ta xét việc tìm đại lượng này bằng phương pháp tính nhiệt hoá học 
thông qua thí dụ của natri clorua. 


Các dữ kiện thực nghiệm được dùng là : 


AHfNacp =~410,6 kJ.mol” 


AH =108,7kJ.mol'Ì 


O 
thãng hoa(Na) 


AH 


ANH +) = 489 kJ.mol”Í (Năng lượng ion hoá của Na) 
a | | 


Sn GP) =-367,8 kJ.mol"Ì (Ái lực electron của clo) | 


£t -Ì 
(CI-Cb = PHI! kJ.mol 
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Phản ứng 
| 
Na + 2 C2¿x) _—— NaCl/ 
theo hai con đường a (trực tiếp) và b (tưởng tượng) như ở sơ đồ dưới đây : 


(a) 


l„ — AH _ 
Nau + - Chụy —= NO 


AH,  AH; : năng lượng mạng lưới tinh thể NaCl 
N C1 l AH, BX = | _ 
S() + (k) —==. Na + Cu _ _ 
(b) _ 
Theo định luật Hess ta có : 
: _ 
AH (NaCh =AH, +AH,+AH, 
. — AHO | 
Suy ra: AH;= AH UNaCI)— AH; -AH; 


AH ) 


_ _ l _ 
— O 
' AH (NaCD) = (AHuanz hoa(Na) _ˆ 2 AH(q-en) s ( A Nat) " (CIL ) 


l | = 
=— 410,6 108/7 —— 242,4 ~489,0 + 367,8 = ~ 761,7 kJ.mol s 
_ Phương pháp tính năng lượng mạng lưới tỉnh thể ion dựa vào các dữ kiện thực nghiệm 
về năng lượng của các quá trình khác, được trình bày ở trên, do H.Born và F.Haber` đề 
xuất. Vì vậy, nó có tên là phương pháp chu trình Born-Haber. 

Người ta cũng thường hay dùng chu trình Born-Haber hoặc các chu trình tương tự vào 
các mục đích khác. Nếu biết năng lượng mạng lưới tinh thể ion, đã được xác định bằng 
phương pháp khác, thì có thể dùng chu trình để tính một số số hạng năng lượng không thể 
xác định được bằng thực nghiệm. Thí dụ, từ chu trình Born — Haber của NaCN có thể tìm 
“được AH® = 29 kJ.mol ` _ 


| Si VÀ) | | | 
1.3.3. SỰPHỤ THUỘC CỦA HIỆU ỨNG NHIỆT VÀO NHIỆT ĐỘ VÀ ÁP SUẤT 


Trong các phép tính gần đúng có thể chấp nhận rằng nhiệt độ và áp suất ảnh hưởng ít 
đến hiệu ứng nhiệt. Thí dụ, đối với phản ứng : 


' Nhà hoá học Đức (giải thưởng Nobel 1918) 


4I 


Can cm + CO2q) ——>2COẠ, 
AHRo =173,64 kJ, AHI2u ==l65,27 kJ, nghĩa là sự thay đổi nhiệt độ 1000”C chỉ 
làm thay đổi hiệu ứng nhiệt 8,57 kJ (khoảng 5%). Đối với phản ứng 


^N, +— 3 =H,——>\NH, 
2 2 
sự khác nhau về AHp cũng chỉ chừng 5% khi áp suất thay đổi từ 1 atm đến 500 atm. 


_ Trong các phép tính chính xác có thể bỏ qua ảnh hưởng của áp suất, vì những sự chênh 
lệch về áp suất thường là nhỏ. Nhưng phải để ý đến ảnh hưởng của nhiệt độ, vì những sự 
chênh lệch về nhiệt độ có thể rất lớn. Hơn nữa, đối với nhiều phản BS hoá học, sự thay đổi 
của AH với nhiệt độ là rất đáng kể. 

Xét phản ứng tổng quát sau đây diễn ra trong điều kiện đẳng áp : 
VIẬIi †V2Á2——>VIÂ¡ †V2Á2 
Biến thiên entanpi của phản ứng bằng 
AH=(v,H,: +v.H,:)-(v,H, +v.,H 
B Tao óc Vài, ÄyT Và PHẠ, J 


— 


H, - entanpi mol của chất ¡. 


Để biết sự phụ thuộc của entanpi của phản ứng theo nhiệt độ, ta lấy đạo hàm phương 
trình trên theo nhiệt độ. 


ô(AH)]. | -[ôHA ôHA, : ôHA,Ì) _ (ôHA, 
ØT ØT ØT ØT | ØF 
sỉ P P P P 


=(ViCp,A, +VyCpA,)—~(VjCpAA, +V2Cp,A,) 














1 =AC | _ „ (1.23) 
ốT pc 7 _ _ 


Phương trình (1.23) là phương trình KirchhoffÌ. Nó cho thấy rằng, ở áp suất không đổi, 


hệ số nhiệt độ của hiệu ứng nhiệt S) bằng hiệu của tổng các nhiệt dung mol của 
_ | : 


: Nhà vật lí học Đức 
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các sản phẩm và các nhiệ dung mol của các chất phản ứng. Nếu 
>(vCp P > >(vCp lR thì AC >0 và entanpi của phản ứng biến thiên cùng chiều với 


nhiệt độ. Trong trường hợp ngược lại thì entanpi của phản ứng biến thiên ngược chiều với 


_ nhiệt độ. 


Có thể tích phân phương trình (1.23) từ nhiệt độ T¡ dến nhiệt độ T; để có hệ thức giữa 


Tà) và AHr : 


T; . T 
AH+ = AHr + |; AC,sdT (1.24) 


Đây là một dạng khác của phương trình Kirchhoff. Nó cho thấy, nếu biết giá trị AH 
của phản ứng ở một nhiệt độ và nhiệt dung mol của các chất có mặt trong phản ứng trong 
một khoảng nhiệt độ nào đó, thì có thể tính được AH ở những nhiệt độ khác. 

Bài tập 1.11. Tính hiệu ứng nhiệt ở nhiệt độ 500 K và áp suất 1 atm của phản ứng. 

__ 2H;+ CO ——>CH;OHu, 

Biết rằng : 


1. AH -110,5 kJ.mol"!, AH°® )= ~ 201,2 kI.mol" 


O — 
s,208(CO) — s,298(CH.OH,„ 
Cp(H,)= 27,28 + 3,26.10 2T + 0,502.102T 2 J.moi KT! 
Cp(Coy= 28,41 + 4,10.107”T - 0,46.107T”J.mol!.K”Ì 


CP(CH,OH,..)= 15,28+ 105,2.10 ”T ~ 3,104.107.T7 J.mol'”.K””ˆ 


(k) 
Lời giải 
“Từ các dữ kiên đã cho, ta tính được hiệu ứng nhiệt tiêu chuẩn của phản ứng : AH%s = —90700] 
và ÁC; = ~ 67,69 + 94,58.10 'T ~31,04.10 %T2 ~ 0,544.102T 2 _ 
Thay AC; vào (1.24) rồi lấy tích phân từ Tị đến T; ta được : 


› c_ ' 

94,58.10 3 _ 
O O ? 

AH†, =AH† ~67,69Œ;~T,)+—””—(2 ~T)- 


31,04.10 `. 
ng) ~Tr)+0,544.107(T;!~Tr 
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Thay AHr =AHS 


20s = = -907001, T,=298 và T›=500 vào phương trình trên ta được _- 


O 
AH,oo = 


=-97,75k] 
BÀI TẬP 

1.1. Tính công thực hiện trong các quá trình Bi đây : 
I. 100 g nước bay hơi ở 100 °C và l aftm. 
2. 0,1 mol K2COa bị phân huỷ bởi axit HCI ở [bar và 273 K. 
3. 2 mol NaN; bị phân huỷ cho Na và N; ở I bar và 298 K. _ 
4. 1,2 mol CH¿ tác dụng với 1,2 mol H; ở 2 bar và 300 K 
Đáp số: I.—I7,23 kJ; 2. -0,227 kJ; 3. -7,434 kJ, 4. 2,993 kJ. 


1.2. Tính công, nhiệt, độ biến thiên nội năng và độ biến thiên enfanpi trong nón trình 
abc (xem hình vẽ ở dưới) được thực hiện bởi l kmol khí lí tưởng. 


2P; 


P,„ E----===== 


— Ắ— mỶìẰ — Ằ— ƒ— — BH — BH ÔÝÝ GỊÝnP Ỷ" œ 


—_— — —— —~— 





V; 2V, 











J?w 


1.3. Tính nhiệt, công, độ biến thiên nội năng và độ biến thiên entanpi khi cho hoá hơi 
6 g toluen ở 383 K (nhiệt độ sôi của toluen) và l atm. Nhiệt hoá hơi của toluen là 
33,6 KỊ. mol. Chấp nhận hơi toluen là khí lí tưởng và thể tích của chất lỏng nhỏ, không 
đáng kể so VỚI thể tích hơi. 


_ 3C 3C, 3C, 
Đ.S.W=2P,V,Q= n Pu; AÁUÙ = = P,Vị; AH = P 


Đáp VI Qp =AH =2,19 kJ; W = ~ 0,203 kJ; AU = 1,987 kJ _ 


1.4. Cho 100 g CO; ở 0C và 1,013. 10N.m ”. Xác định nhiệt, công, biến thiên nội 
năng, biến thiên entanpi trong những quá trình sau đây được tiến hành thuận nghịch nhiệt động. 


1. Dãn đẳng nhiệt đến thể tích 0,2 m; 


Mã 


về 


2. Dãn đẳng áp đến thể tích 0,2 m”; 
3. Nén đoạn nhiệt đến áp suất gấp đôi lúc đầu; 
4. Nấu nóng đẳng tích tới áp suất gấp đôi lúc đầu. 


Chấp nhận rằng CO; là khí lí tưởng và nhiệt dung đẳng áp của nó không đổi trong điều 
kiện khảo sát và bằng 37,1 J.mol!.KTÌ. 


Đáp số I. ÁU = 0; AH = 0; W = -7,07 kJ; Q = 7,07 k. 
—2.AU=52.4kJ; AH = 67,4 kJ; Q = 67,4 kl; W=—15,0 kJ. 
3. độ hát E V tự" cSúU/NEuDP“ĐP' TƯYUYĐN Di 
4.W=0;Qy= AU = 17,9 kJ ; AH = 23,1 kJ. 
1.5. 1. So sánh AH, AU của các phản ứng : 
CnHạn + Hạ ——>CnH¿n;2 
2. Khi đốt cháy hoàn toàn hai anome œ và B của D. glucozơ mỗi thứ { mol ở áp suất 
không đổi, người ta đo được hiệu ứng nhiệt của các phản ứng ở 500K lần lượt bằng 
—2799,0 kJ và —2805,1 KỊ. _ 
a) Tính AU đối với mỗi phản ứng. 
b) Trong hai dạng ølucozơ, dạng nào bền hơn ? 
Đáp số. 2) a) -2824 kJ; -2830 kJ. b) Œ-gÌuc0Zơ. 


1.6. 1. Thế nào là entanpi sinh của đơn chất ? Tính entanpi sinh tiêu chuẩn của ozon, 
kim cương và dự đoán hoạt tính hoá học của chúng từ các dữ kiện sau đây : 


Chhan ch Ô2&) ——— COsq› AH2os = — 393.14 k] 
Cu cương + O2œ› —— CO2(q AH9„ =— 395,03 k] 
3As;Oa (r) + 3O2q —— 3As;Osu AH2os =—ÑÍ 1,34 k] 


3AsaOa (r) + 2Oa (k) —— : 3As2O« (r) AHos = —i090 985 k] 
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2. Từ kết quả thu được ở trên và các dữ kiện sau : AH(o_ ¿ (tính từ O;) = — 493,24 kJ.moÏ ` và 
AH,o_oy (tính từ H,O,) = = —137,94 k], hãy chứng minh rằng, không thể gán cho phân tử ÒÓ+ 


cấu trúc vòng kín. 


¬.. ` -] -] 
Đáp số - 1Ì. hn (kim cương) = 159 kJ.moÏ ; AH 2a (O ` 141,70 kl.moi 


1.7, = sinh tiêu chuẩn của CHứn: và CạH; () _lẩn lượt bằng -74,80 và 


- 84,60 kJ.mol'”. Tính entanpi sinh tiêu chuẩn của C¿H¡o /)- Biện luận về kết quả thu 
được. 


Cho biết : Eibifli =¬ hoa của than chì và năng lượng liên kết AHu. -H› lần lượt bằng 
710,6 và — 431 ,65 kJ.mol ` 


Đáp số : 104,33 kJ.mol"” 
1.5. Tính hiệu ứng nhiệt tiêu chuẩn của các phản ứng sau đây : 


. ¬l 
Cho biết ^AH, 208(Fe,O,, . _822, 2 kJ.mol , AH, ,298(AI,O, ¬ - 1676 kJ.mol 
7... na 
"S0 2921k) SOs@) 
Chobiết Sạ„ - + Osạ@—>SO,  — AH32,„ = — 296,6 kJ 
2502 + O2 ——>Z23Ó»œ AH2os = — 195 96 kJ 


Từ kết quả thu được và khả năng diễn biến thực tế của hai phản ứng trên có thể rút ra 
kết luận øì ? 


Đáp số : - 853,8 kJ ; — 394,58 kJ. 


1.9. ]. Tính hiệu ứng nhiệt đẳng tích tiêu chuẩn của các phản ứng sau đây ở 25 °C 


_a)FeOx„ + 3COgy ——>2Fe„ + 3COzq AH9.„ = 28,17 kJ 
b) Cuanen + Oz„y ——>COzm AH9.„=-393,1 k] 
c)Znu. + Š%m„  ——>Zn§ AH2os = 202,9 kJ 
đ)2S§Oz) + O„y) ——>25O¿g | AH9,„ =~195,96 k] 
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2. Khi cho 32,69 g Zn tác dụng với dung dịch H;SO¿ loãng, dư trong bom nhiệt lượng 
kế ở 25 ”C, người ta thấy có thoát ra một nhiệt lượng là 71,48 k]. Tính hiệu ứng nhiệt đẳng 
áp của phản ứng ở nhiệt độ đó. Cho biết Zn = 65,38. | 


Đáp số : 1. Ba trường hợp a, b, c : AU = AH; trường hợp d : 193,5 kJ ; 2.—140,5 kJ. 


1:10. Tính AH” của phản ứng tổng hợp một mol adenin C;H¿N; rắn từ năm mol axit. 


—_ HCN khí. 
Cho biết: AHệ cụ) =— 74.8 kImolÌ;AHẨ vụ =— 46,1 klmolÏ 
AHE  senne)) = 91,1 kJ.mol” 
và CH¿ œ + NHạ ¿ ——>HCN,,, + 3H ạ) AH9 =251,2 kJ.molÌ 


Đáp số : AH° = -560,4 kJ.moF"” 
1.11. Tính nhiệt thoát ra khi tổng hợp 17 kg NH: ở 1000 K. Cho biết 


_ AH 2suNH, co) E— 462 kI.moL 
Cpụn  — E2°7+ 37,48.107T. J.mol'”.K”Ì 
CAN, =27,8 +4,184.102T Jöf"KẾU 
CPŒH,e,) =286 +lLI7I02T _ [mol K1 


Đáp số : Q =—53337 kJ 

1.12. Tính năng lượng mạng lưới tinh thể BaC1; từ hai tổ hợp dữ kiện sau đây : 
-1. Entanpi sinh của BaC], tỉnh thể : -859,41 kJ.mol” 

1) Entanpi phân l¡ của Cl; : 238,26 kJ mol ` 

EntanpI thăng hoa của Ba _: 192/28 kJ.mol' 

__ Nang lượng Ion hoá thứ 1 của Ba: 500,76 k]J mol” 

Năng lượng ion hoá thứ 2 của Ba: 961,40 kJ.mol 

Ái lực electron của Cl : =363,66 kJ.molÌ 

2) Hiệu ứng nhiệt của quá trình hoà tan l mol BaC1›; vào o HO : —10,16 kJ mol”. 
Nhiệt hiđrat hoá ion Ba?! : — 1344 kI.mol"1. _ _ 

Nhiệt hiđrat hoá ion C1 . ~363 kJ.mol”, 

Trong các kết quả thu được, kết quả nào đáng tin cậy hơn. 


Đáp số : - 2025 kJ.mol ?; ~ 2059,78 kJ.mol 1. 
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Ciương 2 
NGUYÊN LÝ TWHỨ HAY VÀ NGUYÊN LÍ xHỨ HA 
củ HIỆT ĐỘNG LẶC HỌC 


'Clifnà ta đã nghiên cứu nhiEUýền lí thứ nhất của Nhiệt động lực học. Tất cả các quá 
trình ví mô xảy ra trong tự nhiên đều phải tuân theo nguyên lí này. Tuy nhiên, một quá 
trình vĩ mô tưởng tượng thoả mãn nguyên lí I có thể vẫn không xảy ra trong thực tế. Sau _ 
| đây là hai thí dụ : 





1. Xét một hệ cô lập gồm hai vật có nhiệt độ khác nhau đặt tiếp xúc với nhau. Theo 
nguyên lí I thì nhiệt lượng mà một vật toäả ra bằng nhiệt lượng mà vật kia thu vào. Nói một 
cách khác, cả hai quá trình : Nhiệt truyền từ vật nóng sang vật lạnh hoặc nhiệt truyền từ vật 
lạnh sang vật nóng đều thoả mãn nguyên lí I. Tuy nhiên, trong thực tế chỉ có một quá trình 
xảy ra. Đó là quá trình nhiệt truyền từ vật nóng sang vật lạnh. 


2. Khi cho một mẩu natri vào một lượng dư nước thì phản ứng sau đây sẽ xảy ra ngay 
tức khắc và đến cùng : 


Na + HO ————* Na*+OH' + 2H; † 


Phản ứng toả nhiệt và năng lượng thoát ra được môi trường ngoài hấp thụ. Phản ứng 
ngược lại, trong đó, hệ tự hấp thụ năng lượng của môi trường ngoài để tái tạo lại natri và 
nước từ xút và hiđro không bao giờ xảy ra mặc dầu nó không vị phạm nguyên lí l. 


Trong tự nhiên có rất nhiều quá trình vật lí và hoá học, có thể tự xảy ra theo một chiều 
xác định mà không thể xảy ra theo chiều ngược lại nếu ĐEHD Do có tác động từ bên ngoài, 
giống như hai quá trình ở trên.. 


Như vậy, hiển nhiên là nếu chỉ dựa vào nguyên lí I thì chúng ta không thể biết được 
chiều tự diễn biến của một quá trình. Nguyên lí thứ hai của Nhiệt động lực học, được gọi 
tắt là nguyên lí II, sẽ cho phép giải quyết vấn đề này 


_.2,1.NGUYÊN LÍ THỨ HAI CỦA NHIỆT ĐỘNG LỰC HỌC 


2.1.1. ĐỘNG CƠ NHIỆT 


Nguyên lí II liên quan chặt chẽ với việc nghiên cứu chế tạo các động cơ nhiệt. Vì lẽ đó, 
trước khi nghiên cứu nguyên lí II chúng ta xem xét một số điểm chính về vấn đề này. 


_đồ 


Động cơ nhiệt là một máy biến đối nhiệt năng thành công cơ học. Nguồn nhiệt năng là 
nhiên liệu hoá học hay nhiên liệu hạt nhân. Các động cơ đốt trong và các động cơ đốt ngoài 
là các động cơ nhiệt. 


Trong các động cơ nhiệt, chất vận chuyển (hơi nước, khí cháy ...) biến nhiệt thành - 
công được gọi là ác nhân hay vật sinh công, các vật trao đổi nhiệt với tác nhân được gọi là 
nguồn nhiệt (lò đốt, bình ngưng ... ). Nguồn nhiệt được coi là đủ lớn để khi trao đổi nhiệt 
với tác nhân, nhiệt độ của nguồn là không đổi. Các động cơ nhiệt hoạt động với hai nguồn 
nhiệt. Nguồn nhiệt có nhiệt độ cao hơn là øguồn nóng, còn nguồn nhiệt có nhiệt độ thấp. 
"hơn là nguồn lạnh. 


Vì động cơ hoạt động tuần hoàn nên tác nhân trong máy biến đổi trạng thái theo các 
chu trình. 


Nếu sau khi tác nhân thực hiện một chu trình, nó nhận nhiệt lượng Q; của nguồn nóng 
(nhiệt độ T¡), nhường nhiệt lượng Q› cho nguồn lạnh (nhiệt độ T¿) và sinh công W thì tỉ số : 


` _ 
_W _ (2.1) 
"Ị Q _ 


được gọi là hiệu suất củatđộng cơ nhiệt. 


Mặt khác, theo nguyên lí I trong một chu trình, độ biến thiên nội năng của tác nhân 
bằng không. 


AU=-W+Q¡~Q;=0 


W =Q¡-Q; 
Do đó, biểu thức của hiệu suất của động cơ nhiệt còn có dạng 
Q,-Q 
n=———* (2.2) 
Q; 


2.1.2. PHÁT BIỂU NGUYÊN LÍH 


Cũng như nguyên lí I, nguyên lí II là một định đề được thiết lập dựa trên các tài liệu 
thực nghiệm mà loài người đã tích luỹ được. Tính đúng đắn của nguyên lí được chứng minh 
ở chỗ những tính chất của các hệ nhiệt động hoàn toàn không mâu thuẫn với nguyên lí đó 
và cũng không mâu thuẫn với bất cứ một hệ quả nào được suy ra từ nguyên lí ấy. 


Nguyên lí II được phát biểu dưới nhiều dạng khác nhau. Tất cả các dạng về thực chất 
đều tương đương. Sau đây là hai cách phát biểu kinh điển. 
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Cách phát biểu thứ nhất 

“Nhiệt không thể tự truyền từ vật lạnh sang vật nóng” 

Cách phát biểu này do Clausius' để xuất nên cũng được`gọi là cách phát biểu Clausius 
hay định đề Claus1us. | 

Cần phải hiểu đây đủ cách phát biểu trên như sau : 

Không thể có quá trình mà kết quả duy nhất chỉ là chuyền nhiệt từ vật có nhiệt độ thấp 
sang vật có nhiệt độ cao ; hoặc nhiệt không thể chuyển từ vật lạnh sang vật nóng nếu đồng 
thời không diễn ra một quá trình đến bù nào khác. 

Cách phát biểu thứ hai 
“Không thể chế tạo được một động cơ làm việc theo chu trình, lấy nhiệt từ một nguồn 


và biến hoàn toàn thành công (động cơ vĩnh cứu loại hai) ”. 


Cách phát biểu này do Thomsonˆ để xuất nên còn được gọi là cách phát biểu của 
Thomson hay định đề Thomson. 


Để có được biểu thức toán học của nguyên lí II, chúng ta phải khảo sát sự hoạt động 
của động cơ nhiệt. Mọi động cơ nhiệt đều hoạt động theo chu trình. Chúng ta khảo sát chu 
trình nhiệt động cơ bản hay chu trình Carnot với tác nhân là khí lí tưởng. 


2.1.3. CHU TRÌNH CARNOT P 

Chu trình do S. Carnot” để xuất là một chu P, 

trình thuận nghịch lí tưởng được thực hiện trong 

động cơ nhiệt (h.2.1). Nó gồm bốn quá trình Pạ 
thuận nghịch. 

P¿ 

[. Quá trình đãn đẳng nhiệt l-2;tánhân  p, 


nhận nhiệt lượng Q; của nguồn nóng nhiệt độ 





1; và sinh công ; 


Hình 2.1 


2. Quá trình dãn đoạn nhiệt 2-3 : Tác nhân - 


sinh công và nhiệt độ của nó giảm xuống đến nhiệt độ T› của nguồn lạnh ; 


Nhà vật lí học người Đức. 
ˆ Nhà vật lí học người Anh, giải thưởng Nobel 1906. 
h . 

Nhà vật lí học người Pháp. 
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3. Quá trình nén đẳng nhiệt 3-4 : Tác nhân nhận công và toả nhiệt Q› cho nguồn lạnh 
nhiệt độ T› ; 


4. Quá trình nén đoạn nhiệt 4.1 : Tác nhân nhận công và trở lại trạng thái ban đầu. 


Kết quả là, sau khi thực hiện một chu trình tác nhân nhận nhiệt lượng Q, của nguồn 


nóng, nhả nhiệt lượng Q; cho nguồn lạnh và sinh công W. Giá trị của W bằng điện tích của 
chu trình. _ 


Q¡-Q,- 
Ọ, 


Giả sử động cơ làm việc không có ma sát, không mất nhiệt vì bức xạ và tác nhân sinh 
công là một mol khí lí tưởng. Ta có : 


Hiệu suất của chu trình là : rậ = 


V„ V› 
Q;=RT; ln—“* Q; =RT›ln—— 
V Vụ 
V ; 
T;In—” 
— 4 
V 
T1 In—^ 
Vị 


n=l— _ (2.3) 


Hai trạng thái và 4 ở trên một đường đoạn nhiệt nên : 
_ Y-l_m vr-l _ : 
TV/ˆ=T.VJ _ ___ 4) 
Hai trạng thái 2 và 3 cũng ở trên một đường đoạn nhiệt nên : 
Tre yI 
TV, =1V, _ _ 2.5) 


Chia (2.5) cho (2.4) ta được : 





(2/6)- 


Như vậy, hiệu suất của chu trình Carnot với tác nhân là khí lí tưởng chỉ phụ thuộc vào 
nhiệt độ của nguồn nóng và nguồn lạnh. 
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2.1.4. ĐỊNH LÍ CARNOT 
2.1.4.1. Phát biểu định lí Carnot 


a) Hiệu suất của mọi động cơ nhiệt, tác nhân bất kì, chạy theo chu trình Carnot với 
cùng nguồn nóng và nguồn lạnh, đều bằng nhau và không phụ thuộc vào tác nhân cũng như 
cách chế tạo máy. . 


b) Hiệu suất của các động cơ ¡ nhiệt thực (không thuận nghịch), thì nhỏ hơn hiệu suất 
của động cơ thuận nghịch. 


2.1.4.2. Chứng minh định lí Carnot 


a) Chứng minh Tịi = -Tịn. Xét hai động cơ thuận TT [ và II chạy theo chu trình 
_ Carnot với cùng nguồn nóng Tị và nguồn lạnh T›. Giả sử hiệu suất của chúng là ị; và tị. 
Chúng ta sẽ chứng minh rằng nếu rịr # mì, thì điều đó trái với nguyên lí II. 

Trường hợp Tì > rì. Cho các động cơ nhận ở nguồn nóng cùng một nhiệt lượng Q¡; 
Chúng sẽ nhả cho nguồn lạnh những nhiệt lượng lần lượt bằng Q+¡ và Cam đồng thời sinh 
các công W¡ và Wu. 


T ...... 
H | 
—Q,Q 


Vì nị > nịy nên Qạ¡ < Qạy và Wị > Wặy 

Nếu ta ghép hai động cơ với nhau và cho 
động cơ II chạy theo chiều ngược (hình.2.2) thì 
động cơ này sẽ nhận công Wn (từ động cơ D), nhận 
nhiệt lượng Q+¡¡ từ nguồn lạnh và nhà nhiệt lượng 
.Q¡ cho nguồn nóng. 
Như thế, hệ này đã nhận nhiệt lượng 





Qạy — Qị của một nguồn (nguồn lạnh T¡) và 1, 
sinh công W¡; —W;. Điều này mâu thuẫn - với | Hình 2.2 
_ nguyên lí II 


Trường hợp r\¡ < rì. Trong trường hợp này ta vẫn ghép hai động cơ với nhau, nhưng 
cho động cơ I chạy theo chiều ngược. Bằng cách lập luận tương tự như ở trên ta sẽ thấy giả thiết 
này là saI. 

S2 


Kết luận TÌy = TÌgi. 


b) Chứng minh T\v¿n < Tìia. Với động cơ không thuận nghịch, trong đó có các quá trình 
không thuận nghịch như biến công thành nhiệt, truyền nhiệt từ nóng sang lạnh ... thì công 
sinh ra giảm đi, nghĩa là : _ 

_ Tlktn = TÌtn 


Phối hợp các kết quả đã chứng minh được ta có : 


_ @7) 


Dấu = ứng với động cơ thuận nghịch. 

Dấu < ứng với động cơ không thuận nghịch. 

2.1.5. ENTROPI. CHIỀU HƯỚNG VÀ GIỚI HẠN CỦA BIẾN ĐỔI TRONG HỆ CÔ LẬP 
Nguyên lí I gắn với một hàm trạng thái là nội năng. Nguyên lí II cũng gắn với một hàm 

trạng thái là enropi. Để có thể có khái niệm về entropi ta xét việc mở rộng định lí Carnot 

cho các chu trình thuận nghịch bất kì tiếp xúc với nhiều nguồn nhiệt T), Tạ, Tạ... T;. Trong. 

trường hợp tổng quát này, để tránh khỏi phải phân biệt nguồn nóng, nguồn lạnh ta lại dùng 

quy ước về dấu của nhiệt động lực học, nghĩa là kí hiệu Q, là nhiệt mà hệ nhận được từ 

_ nguồn T;¡ ; Nếu Q,<0 thì đó là nhiệt lượng nhả ra cho nguồn lạnh. 


Với quy ước như vậy (2.7) trở thành : 


_Q:+Q, gi —L 


Q¡ " 


_hay S1. S2 cọ _ (2.8) 


T11 


Trong trường hợp tổng quát (2.8) được viết dưới dạng một tổng : 
_Q. | 
2 —*<0 _ (2.9) 
T, _ 
h | 
Nếu số nguồn tăng lên rất lớn, thì nhiệt lượng Q, trở nên rất nhỏ so với tổng năng lượng 
mà hệ nhận được trong một chu trình và ta có thể viết nó thành õQ, và tổng (2.9) trở thành 
một phép tích phân dọc theo chu trình : _ 
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đ š© cọ ¬ (2.10) 
^⁄ öQ Ề : z ko sở ` - | °Ð 1% La, $7 Z : 
Tích phân ng được gọi là tích phân clausius, còn (2. 10) được gọi là bất đăng thức Clausius. 


Xét một chu trình thuận nghịch AœBBA 
(hình 2.3), ta có : 


d*- òQ - ðQ _o 


Ì AapÏ BBA b) 


mg (39- [ 4, f- 


'AơB ABB 





nu vậy, đại lượng F? không phụ thuộc 


Hình 2.3 


vào đường diễn biến của xš từ A đến B mà chỉ 
phụ thuộc trạng thái đầu A và trạng thái cuối B, 
_ Và ta có thể viết : 


E8~s-s.~as 2-11) 


A | 
Š là một hàm trạng thái của hệ, đó là hàm entropi. Nó được định nghĩa từ hệ thức : 


đS= 5Ì |; vế " (2.12). 
Tj„ 


- Đơn vị đo entropi là j. KT 


Bây giờ ta xét một chu trình không thuận nghịch AơœBB' A, gìn một biến đối không 
thuận nghịch Aœ'B và một biến đổi thuận nghịch BB'A. Ta có : 


1"- /ÍP) + [(8)- <0 
T Aœ'B T kin BB'A T tn 
Vì biến đổi BB'A là thuận nghịch nên ta có thể viết : 
18/1815 
Aœ'B T ktn ABB`- “tn 
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x 


/(#) ‹(§) -s 
Aœ'B 1 jkm Tàn 


hay đS> 5) | _ (2.13) 
_ T ktn 
Kết hợp hai hệ thức (2.12) và 2.13) ta được : 


dS>—— _ (2.14) 


Dấu "=" ứng với biến đổi thuận nghịch, dấu ">" ứng với biến đổi không thuận nghịch. 


Các hệ thức (2.10) và (2.14) là các biểu thức định lượng tổng quát của nguyên lí II đối 
với một quá trình bất kì. 


Đối với hệ cô lập öQ = 0 và (2.14) trở thành : 
dS>0 _ _ — @.15) 


Như vậy, trong một hệ cô lập nếu biến đổi là thuận nghịch thì dS = 0, còn nếu biến đối 
là không thuận nghịch hay tự xảy ra thì dS > 0. Nói một cách khác, mỗi biến đổi tự xảy ra 
đều có kèm theo sự tăng entropi. Biến đổi tự diễn ra cho đến khi hệ đạt tới trạng thái cân 
bằng mà ở đó entropi đạt được giá trị cực đại. Khi có cân bằng bền ta phải có : 


dS=0 
và đ2S<0 - ¬... | (2.16) 


_ Cần chú ý rằng kết luận trên chỉ đúng cho những hệ cô lập, nghĩa là "Hàng hệ có U và 


'V không đổi hoặc những hệ có H và P cố định. 


Trong những điều kiện tồn tại khác của hệ, chiều tự diễn ra của biến đổi và giới hạn 
của sự tự diễn biến (trạng thái cân bằng) không xác định bằng biến thiên của hàm entropi 
mà bằng biến thiên của những hàm số nhiệt động khác. 


2.1.6. TÍNH BIẾN THIÊN ENTROPI 


Nếu trong hệ chỉ có các biến đổi thuận nghịch, việc tính entropi được dựa vào hệ thức : 


-AS= l2 | 


Nếu trong hệ có các biến đổi không thuận nghịch thì phương pháp trên không dùng 
được nữa. Khi đó, ta phải tưởng tượng ra một tập hợp những biến đổi thuận nghịch, đảm 
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bảo đưa hệ từ trạng thái đầu đến trạng thái cuối đã cho rồi tính AS của mỗi biến đổi thuận 
nghịch đó. Tổng AS của tập hợp những biến đổi thuận nghịch này chính là độ biến thiên 
entropi cần tìm. Chúng ta sẽ xem xét cụ thể vấn đề này qua một số bài tập sau đây. 


Bài tập 2.1 
Tính biến thiên entropi : 


1) Khi làm đông đặc Ì mol rẻ Nhiệt độ HỢNE chảy của sẾi là 234 K và entanpi nóng 
chảy của nó bằng 2,295 kJ.mol ` 


2) Khi làm nóng chảy ] mol nước đá. hư độ nóng chảy của nước đá là 273 K và 
entanpi nóng chảy của nó bằng 6 ,019 kJ.mol ` 


3) Khi hoá hơi ete ở . suất khí quyển. Nhiệt độ sôi của ete là 35 ˆC và entanpi hoá hơi. 
của nó bằng 27,17 K]. mol ` 

Lời giải 

Những biến đổi trạng thái của Hg, nước đá, ete đều là những biến đổi đẳng nhiệt thuận _ 
nghịch. Nhiệt chuyển trạng thái là cố định. Do đó, 

Trong trường hợp I : 


——AH -AH F 
jÑ cm. n7. 81J.mol"!.K -Ì —_0, 81đve ', 








d1A-  uớb _234 
| AH 
Trong trường hợp 2: AS = T nch = = =22,05J.mol"!.K”! = 22,05 đve. 
" nch 
AH | . 
Trong trường hợp 3: AS= ¬H = "- = 88,21J.mol” K”” =88,2ldve. - 
: _ 


Bài tập 2.2 


Tính độ biến thiên.entropi khi I mol CO được nấu nóng đẳng áp từ 100 K đến 200 K. 
- Trong khoảng nhiệt độ này CP(CO) =209 26] mol"`.K” 


Lời giải : Có thể thực hiện sự nấu nóng n mol chất một cách thuận nghịch : 


l đve = I đơn vị entropi = lJ 1.8 Đơn vị này không có tên riêng. 
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“= 





T, T, — 
ồ 2 
AS= | Qụn ¬ e 
T, T T, T 
ở trường hợp này n = Ï, Cp = const. 
T 
_ 2 
¬ !đT = ,T 
AS=Cp |—= Cpln—^ 
=Cr Jạ~= Crhr 


T | 


AS=29,26.In“= =20,281.mol"!K~I, 
100 

Bài tập 2.3. Tính biến thiên entropi của quá trình chuyền 2 g HạOạy thành hơi khi thay 
đổi nhiệt độ từ 0 °%C đến 150 °C ở áp suất 1,013.10°.N.m ˆ nếu nhiệt hoá hơi của HạO là 
2,255 KJ. -Rh nhiệt dung mol đẳng áp của nước lỏng là 75,30 J mo[ ` .KT” và của hơi nước là : 

Cp= 30,13 + 11,3.107”T J.mol"!.K”. 

Lời giải : | 

Quá trình nghiên cứu là không thuận nghịch. Ta tưởng tượng chia quá trình này thành 
ba chặng, mỗi chặng đều có thể được thực hiện một cách thuận nghịch. 

1) Nấu nóng nước lỏng từ 0 °C đến 100 °C; 

2) Chuyền nước lỏng thành hơi ở 100 °C; 

3) Nấu nóng hơi nước từ 100 °C đến 150 °C. 


_ Biến thiên entropi ở mỗi chặng được tính giống như ở hai bài tập trước. Kết quả là : 
AS, =2,61 J.K””; AS, =12,09 J.K””; AS; =0,49 J.K”” và biến thiên entropi ở quá trình - 


này là : 
_AS=AS§,+AS„ +AS; =15,191.K”Ì 

Bài tập 2.4 

Tính biến thiên entropi trong quá trình trộn đẳng nhiệt 1kmol N; và lkmol ÕÖ› có áp- 
suất như nhau nếu cả hai khí đều được coi như khí lí tưởng. ' 

Lời giải 

Hai khí có cùng nhiệt độ và áp suất nên có cùng thể tích. Sự pha trộn dẫn tới sự tăng 
thể tích mỗi khí lên 2 lần. Mỗi khí coi như đã giãn đẳng nhiệt từ thể tích VỊ đến thể tích 
Vạ = 2V,. Có thể thực hiện những biến đổi này một cách thuận nghịch và : | 
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Vì đây là sự giãn đẳng nhiệt thuận nghịch của các khí lí tưởng, nên : 


` _ 
Q =— Wu= nRTin-—ˆ (xem bài tập (1.2)). 
| 


NV, 
Do đó : AS = nRÌn—“ 
_ V 

Như vậy : 

ASN, = ASo, KH 22121062 

và biến thiên AScủa quá trình là : 

AS=ASu+ASo_ =2.1000.8,314.In2=115261.K”`. 

: 2 

Từ những kết quả tính ở trên chúng ta thấy : những biến đổi nào làm tăng mức độ hỗn . 

độn của hệ (sự nóng chảy, sự hoá hơi, sự tăng nhiệt độ, sự tăng thể tích của khí) cũng đồng 


thời làm tăng entropi. Những biến đổi làm giảm mức độ hỗn độn của hệ (sự đông đặc) cũng 
làm giảm entropi (AS < 0). 


2.2. NGUYÊN LÍ THỨ BA CỦA NHIÊT ĐỘNG LỰC HỌC 
-TÍNH ENTROPI TUYỆT ĐỐI CỦA MỘT CHẤT 
2.2.1. NGUYÊN LÍ THỨBA CỦA NHIỆT ĐỘNG LỰC HỌC 


Trong mục trước, chúng ta đã xem xét phương pháp tính biến thiên entropi của một hệ 
_ giữa hai trạng thái. Để tính được entropi tuyệt đối của một chất cần phải dựa thêm vào 
nguyên lí thứ ba của nhiệt động lực học (gọi tắt là nguyên lí II). 


Nguyên lí II được phát biểu như : Sau : 


"Entropi của một tỉnh thể hoàn chỉnh của tất cả các đơn chất hay hợp chất đêu bằng 
d2 ở không độ tuyết đối". 


2.2.2. CÁCH TÍNH ENTROPI TUYỆT ĐỐI CỦA MỘT CHẤT. 
Cách tính entropi tuyệt đối của một chất dựa vào hai biểu thức sau đây : 
=. 


0 


" và 5, =0 
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ÊS“ 
về 


Thí dụ, entropi tuyệt đối của hơi nước ở nhiệt độ T >100 °C được tính như sau : 


nấu nóng nước đá nấu nóng nước nấu nóng hơi nước 


số ÀH... T7 ¿an AH lê GA 
$.= [ P(nước đá) đT+ nC + | P(nước lỏng) đT+ hh „ P(hơi nước) đT 


0 1 nc 273 Tịnh 373 


T 


n 
nóng chảy và entanpI hoá hơi của chất. 


c Và Tnn là nhiệt độ nóng chảy và nhiệt độ hoá hơi của chất ; AH;„ và AHpr là cnfanpI 


Thông thường, người ta chọn điều kiện tính là nhiệt độ bằng 298,15K, áp suất bằng 
101,325 kPa và lượng chất là l mol. Khi đó, entropi tuyệt đối được kí hiệu là ` và được 
gọi là enropi mol tiêu chuẩn. 

Entropi mol tiêu chuẩn của một số chất được trình bày ở bảng (1.1). 

Những dữ kiện ghi ở bảng 1.1 cho thấy rằng, khi mức độ hỗn độn của một chất tăng, 
thì enfropi của nó cũng tăng. 


Entropi của cùng một chất ở vào những trạng thái tập hợp khác nhau, bao giờ cũng 
khác nhau. Trạng thái có cấu trúc hỗn độn nhất tương ứng với giá trị lớn nhất của entropi, 


-_ thí dụ: 
l — HOạy —— HOạ H;Oạ; 
S2o¿J.mol ”.K”” 39,33 6990 188,70 
| 2) S1Ö (thạch anh Œ) _ S1Ö2(thuỷ tinh) 
_ SẼ Jmol"!K”” 41,8 46,9 


Ở mỗi trạng thái tập hợp xác định, entropi của một chất phụ thuộc vào cấu trúc phân tử 
của chất. Sự tăng số nguyên tử trong phân tử cũng như khối lượng của chúng, sự thay các 
liên kết bội bằng liên kết đơn, sự giảm tính đối xứng của phân tử và tính bền vững của các 
liên kết trong phân tử (tinh thể) dẫn tới sự tăng entropi. Sau đây là một số thí dụ : " 


Ù) —— 9) `bdqo — 6q `§() 
SẼ„J.mol"'.K”” 167/70 228,08 377,00 444.00 
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2) : Ógy — — Š& 3q) 


S0 J.mol TK” 161,00 16770 176,61 
S2oJ.mol'”.K”” 294,60 — 310/00 

4) - C tìm cương) C than chì) 
S2ogJ-molˆ.K”” 2,37 5,70 


2.2.3. TÍNH BIỂN THIÊN ENTROPI TRONG MỘT PHẢN ỨNG HOÁ HỌC 


Entropi là một hàm trạng thái ; do đó ta có thể tính AS° của một phản ứng hoá học như sau : 


o ¬ 
mm Soi n phẩm) nà, (chất phảnứng) 
Khi biết entropi mol tiêu chuẩn của các chất phản ứng và các sản phẩm ta tính được dễ . 
dàng ASSo của phản ứng. Từ đây, có thể tính được ASt dựa vào hệ thức : 
O 0 dĩ _ 
AS2 = AS2us + Í ACp—- (2.17) 
298 | 
(Cách chứng minh hệ thức này giống như cách chứng minh hệ thức (1.24). : 
Nói chung, sự thay đổi của AS” của phản ứng theo nhiệt độ là không lớn. Thí dụ, 
AS2o của phản ứng : 
LL 


"i 
2 & EurtehŸ2P 2 CO»(wy ——>CO() 


bằng 87,95 J.mol"K”” còn ASÔ „ sọo bằng 86,226 J.mol`.K””. Vì lí do này và vì sự phức tạp 
của các phép tính chuyển đổi, trong nhiều trường hợp, người ta chấp nhận rằng giá trị của 
ASSu không đối trong một khoảng nhiệt độ khá rộng. 


Chú thích 


Nếu so sánh AS2o của phản ứng trên- một phản ứng dẫn tới sự tăng số phân tử khí, 
xe ĐC 2 
với A5 o„ của phản ứng : 


| SH;+ 2N ——>NH; AS2og= 


— Một phản ứng dẫn tới sự giảm số phân tử khí, một lần nữa, chúng ta lại HỆ khi mức 
độ hỗn độn của một hệ tăng thì entropi của nó cũng tăng. 


=—98811J.mol 'K"Ì 


ó0 - 


2.3. ENTROPI VÀ XÁC SUẤT NHIỆT ĐỘNG 


Các quá trình tự nhiên có xu hướng xảy ra theo chiều làm tăng sự hỗn độn của hệ. Mặt 
khác, chiêu hướng diễn biến từ trật tự đến hỗn loạn luôn luôn đi cùng với chiều hướng diễn 
biến từ trạng thái entropi thấp đến trạng thái có entropi cao hơn. Như vậy, giữa entropi và 
mức độ hỗn độn của hệ có một mối liên quan chặt chẽ. _ 

Để đo mức độ hỗn độn của một hệ ở vào một trạng thái nào đó người ta dùng đại lượng 
xác suất nhiệt động học W. | 
'Xúc suất nhiệt động của một trạng thái vĩ mô là số trạng thái vì mô ứng trạng thái vĩ 
Hô đó ` | | 

Để minh hoạ cho việc tính xác suất nhiệt động W, chúng ta xét một thí dụ đơn giản.. 
Giá sử có một bình kín chứa bốn phân tử khí có đánh số 1,2,3,4. Tưởng tượng chia bình 
thành hai nửa bằng nhau (hai ô) I, I và quan sát mọi cách phân bố phân tử có thể có ở 
trong bình. Chúng được trình bày trong bảng dưới đây : | 










Số trạng thái vi 
mô ứng với một trạng 
_ thái vĩ mô 


Trạng thái vĩ mô 


Trạng thái vỉ mô 





1234 





123- 
124 | 
134 
234 





—|—[—|t+|k*|tw — |2 |o|+ _ 
2> || |o|bpl+e 


Mỗi cách phân bố phân tử ứng với một trạng thái vi mô của hệ. Tổng số trạng thái - 
vi mô là l6. | 

Vì các phân tử hoàn toàn đồng nhất nên bốn trạng thái vi mô (ô3 và ôl) chỉ ứng với. 
một trạng thái vĩ mô. Sáu trạng thái vi mô (mỗi ô 2) chỉ ứng với một trạng thái vĩ mô. Tổng 
số trạng thái vĩ mô là 5. 
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Xác suất nhiệt động học W của các trang thái vĩ mô (4-0), (0-4), (3-1), (1-3) và (2-2) 
lần lượt bằng 1, 1, 4, 4, 6. Như vậy, trạng thái ứng với tính trật tự cao nhất của hệ cũng là 
trạng thái có xác xuất nhiệt động nhỏ nhất, còn trạng thái hỗn độn nhất cũng đồng thời là 
trạng thái có xác suất nhiệt động lớn nhất. _ 


Trong trường hợp tổng quát, bình được chia tưởng tượng thành n ô, chứa N phân tử và - 

ở ô thứ nhất có N¡ phân tử, ô thứ hai có N› phân tử, ô thứ ba có.Na phân tử ... ô thứ n có N„ 

phân tử thì xác suất nhiệt động của trạng thái vĩ mô được tính theo công thức : 
NI 


X>-—= `—= (2.18) 
“NJÌN.!.N ! 
| ° Ấn» hà SN: sâu 


Quan hệ giữa xác suất nhiệt động và entropi đã được L. Bolzmann' thiết lập qua công 
thức nổi tiếng sau đây : _ 


§ =kIinW _ ¬ (2.19) 
trong đó k = = (R-hằng số khí, NA- số Avogaởro) được gọi là hằng số Bolzmamn. 
A 


Công thức Bolzmann bao hàm cả nội dung của nguyên lí I và nguyên lí TH và là cơ sở 
cho Nhiệt động lực học thống kê hiện đại. 
Chú thích : _ 


-_ Nói chung các biến đổi của hệ thường xảy ra theo chiều xác suất nhiệt động và entropi 
tăng, song nói riêng, cũng có lúc lại xảy ra biến đổi ứng với xác suất nhiệt động và entropi 
giảm. Trường hợp này càng ít xảy ra nếu số phân tử càng lớn. Trong thí dụ ở trên, tỈ số giữa 
xác suất ứng với trạng thái ít hỗn độn nhất (4 — 0) và xác suất ứng với trạng thái hỗn độn 
nhất (2-2) là 1/6. Nếu số phân tử tăng lên gấp đôi (8 phân tử) thì tỉ số đó chỉ còn là 2/35.. 
Như thế, khi hệ có số phân tử rất lớn thì những vi phạm nguyên lí II coi như không đáng kể, 
có thể bỏ qua được. Nói một cách khác, nguyên lí II chỉ áp dụng được cho những hệ vĩ mô. 


2.4. CHIỀU CỦA NHỮNG BIẾN ĐỔI TRONG HỆ KHÔNG CÔ LẬP 


2.4.1. CÁC HÀM TRẠNG THÁI U, H, S, F,G _ 


Đề đặc trưng cho một hệ kín có khối lượng bất kì, ngoài ba hàm trạng thái nội năng Ö, 
entanpI H và entropi ŠS, người ta còn dùng các hàm : 


' Nhà Vật lí học Áo 
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1) Năng lượng tự do' F= U — T§ _ (2.20) 
2) Entanpi tự doG'=H-—TS=U+PV-TS - (221) 


Đối với một biến đổi thuận nghịch vô cùng nhỏ, mà ở đó có cân bằng giữa hệ và môi 


trường ngoài, chúng ta có thể viết dU = öQ„ - PdV . 


dU = TdS -— PdV; U =f(S,V) _ (2.22) 
SUY Ta : _ | _ _ 
_dH= TdS + VdP ; H= g(S, P) (2.23) 
dF =—-SdT — PdV ; F = i(T, V) ^ (22 
dG = ~SđT + VdP ; G = h(T, P) ¬ (2.25) 


Vì U, H, S, F,G đều là các hàm trạng thái của hệ, cho nên vi phân của chúng là các 
vị phân toàn phần : 


U=f(SV)- 0 =(S) đS+ IS) tư yy E3 : 
"¬ ô§jy  \ôVj}s ôS Jv 
lX) =—-P (2.26) 
ôV j‹ | 
H=g(SP) dH= Bì 0+ (TC) dP suy ra Hạ =' NI 
_ ôS jp ôP js. SH? 
lá =V _@.27) 


G =h(T, P) dG = E (2.28) 


đI 





mm ` 2. : 
Hai hàm này còn có những tên khác. 
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CN 


¬ = 
F=i(T,V) dF= Kì đT + Kì dV suy ra ị (2.29) 
ốT }y ôV jr xỊ . 
ôV x. 
Trong các phần sau chỉ các hệ thức (2.28) là hay được dùng. Chúng thường được dùng 
dưới dạng : 


QAOG 
kẻi =—ÁS_. (a) 


| : (2.30) 
] =-AV (b) 
” 


ôP 
2.4.2. ĐIỀU KIỆN TỰ DIỄN BIẾN CỦA MỘT HỆ 
òQ 


Chúng ta đã chứng minh rằng đối với một biến đổi tự phát của một hệ dS Kh 


(xem (2.14)). Chúng ta sẽ làm rõ thêm hệ thức này dựa vào các phương trình vi phân ở trên. 


ởV = const 
dU =õQ - PdV = õQv 
Do đó : _ 
dS> sả dU - TdS < 0 
T1 
ở V = const 


dF = dU - TdS - SdT 

_ởT và V = const _ 
dF = dU - TdS vậy (dF)+ y < 0 

ởP = const, ta có thể coi ồQp như đH 


dS> dH- TdS <0 


ở P và T = const 
dG = dH ~TdS —SdT = dH —TdS vậy (dG) p < 0 


Hai điều kiện 
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v° 


đFx„v<0 _ hay(APpyv<0- — — 24W 


(đG)rp < 0 hay (AG)_,<0 - _—_ (32) 


Ìrp 


là những điều kiện tự diễn biến của một hệ trong điều kiện đẳng nhiệt, đẳng tích hoặc đẳng . 
nhiệt, đăng áp. Các đẳng thức (dF)+ y = 0 và (dG}rp = 0 hay (AF)xv= 0 và (AG)x~p=0 - 
ứng với các trạng thái cân bằng. 

2.4.3. KHẢ NĂNG DIỄN BIẾN CỦA MỘT PHẢN ỨNG HOÁ HỌC 

Các phản ứng hoá học thường diễn ra trong điều kiện đẳng nhiệt, đẳng áp. Theo quy luật 
ở trên, muốn xác định khả năng diễn biến của chúng ở những nhiệt độ và áp suất xác định 
chúng ta phải tính biến thiên enfanpi tự do AG trong phản ứng tại những điều kiện đó. Giá trị 
âm của AG cho biết phản ứng có khả năng diễn ra hay không về mặt nhiệt động lực học. 

Cần chú ý rằng, giá trị âm của AG một phản ứng chỉ cho biết khả năng tự diễn biến của 
nó. Trong thực tế, nhiều phản ứng có khả năng tự diễn biến vẫn không xảy ra trong những 
điều kiện xác định nào đó, vì ở những điều kiện này các yếu tố động học không được thoả 
mãn. Thí dụ, ở điều kiện bình thường AG của các phản ứng cháy của các HỢP chất hữu cơ là 
rất âm, nhưng chúng vẫn tồn tại được lâu dài. 


Thông thường, biến thiên của entanpi tự do của một phản ứng được tính dựa vào 
entanpi và entropi tiêu chuẩn cuả phản ứng hoặc dựa vào entanpi tự do sinh tiêu chuẩn của 
các chất phản ứng và các sản phẩm. 

- Phương pháp thứ nhất _ | 
Õ nhiệt độ và áp suất không đổi AG =AH - TAS. Như vậy, để tính được AG của một 


phản ứng bất kì, cần phải biết các độ biến thiên AH và AS của phản ứng. Các phép tính 
thường được thực hiện ở các điều kiện tiêu chuẩn. 


Bài tập 2.5 


Tính AG„ của phản ứng 
_ l 


Kết quả tính cho phép rút ra kết luận gì ? Các dữ kiện cần thiết được lấy từ bảng 1.1. 
Lời giải 


AH¿os (Phản ứng) 


=_- 285,6 kJ 


5-CSLT... | | 65 


| 


A^@ØO _ CƠ _— ` QỠ O 
AS2og (Phánứng) —ˆ ”298(H.O,,) 2 `298(O 3208(H 


2()) 2(k) 


=69,9 —2:205,0- 130,6=—163,2 J.KÌ 


AG5 


29s (Phản ứng) = —285,6 — 298(-163,2.10”) = — 236,97 kJ. 


Giá trị rất âm của AG2os (phản ứng) ChO thấy phản ứng có thể tự diễn biến theo chiều từ - 
trái qua phải. | 
Phương pháp thứ hai 


Trong phương pháp này AG2os (Phản ứng) được tính từ entanpi tự do sinh tiêu chuẩn của 
các chất. 

Entanpi tự do sinh tiêu chuẩn của một chất AQ: 2og là biến thiên entanpi tự do của 
phản ứng hình thành một moi chất đó ở điều kiện tiêu chuẩn từ các đơn chất ở trạng thái 
tiêu chuẩn. _ 

Entanpi tự do sinh tiêu chuẩn của một số chất ở 298,15K được trình bày ở bảng I.I. 
Theo định nghĩa, entanpi tự do sinh tiêu chuẩn của các đơn chất ở trạng thái tiêu chuẩn 
bằng không. 

Giống như entanpi sinh, người ta cũng đưa ra khái niệm entanpi tự do sinh của ion với 


uy ước AG? = 01J.mo[}. 
Là, _S(HẠa) 


Bằng phương pháp tương tự như phương pháp đã dùng ở 1.3.2.1, chúng ta chứng minh 
được dễ dàng quy tắc sau đây cho phản ứng : 0;¡Â; ——>U'; Â': 


“Biến thiên entanpi tự do tiêu chuẩn của một phản ứng hoá học bằng tổng entanpDi tự 
do sinh tiêu chuẩn của các sản phẩm trừ đi tổng entanpi tự do sinh tiêu chuẩn của các chất 
phán ứng” 


AG = Đo; AG@° Đu¿AG (2.33) 


lộ 
_s(sảnphẩm) s(chấtphän ứng) 


Bài tập 2.6 


Tính AG2og của hai phản ứng sau đây : 


ó6 


| s " 
PS GÌ ho to thý, =0 A q) 
và MnO1(aa +5Fe2t+8H¿v ——>5ESze + Mnfee) + 4H;Oq) — 


Cho biết : AG? 


298 (Ma2'(aay^— 2276 kJ.mol °, AG? | - 449,4 kJ.mol `, 
S, n“ (aq | 


s,298(MnOz/,„))- 


AQ; 2oạ (FeŸf.)) = — 10,5 kJ.mol'”; các dữ kiện còn lại được lấy ở bảng 1.1. 


Lời giải : 
Đối với phản ứng (1) 
| . 
O . O s. O và 0 


=51,30_— 86,57 —: 5 (0)=— 35,27 kl. 
Đối với phản ứng (2) 


nh. ° _ _ 
AG2os= 4 AC, 298(H,O,p) . AC 2og(ne?t 


+ 
(aq)) 


o là tt o 
_ -AG —5AG —8A 
s,208(Mn£” \) s,208(MnO¿/2a)) s,298(Fe(A)) - s,298(H(.„) 


= 4(~237,2).+5(—10,5) + (—-227,6) —(—449,4) —5(—84,94)-8(0) = —354,8 kI. 
Phương pháp thứ ba 

- Đối với các phản ứng oxi hoá - khử có thể điễn ra trong pin điện, bằng cách đo sức 
điện động E của pin, ta có thể tính AG theo hệ thức : 


AG =—nFE : _— (434) 
n : số electron trao đổi trong phản no: 
E : điện lượng tương ứng với ] mol electron 
E=6,02205.10”. 1,60219.10”'9 = 96 485 C ~96 500C. 


Lợi thế của phương pháp này là bằng cách xác định biến thiên của E theo nhiệt độ, ta 
có thể đồng thời xác định được cả AH và AS của phản ứng. 


Quả vậy, từ (2.30) và (2.34) ta có : ở P.= const - 
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ANN 


d(A@) __ ,dE _ 


Tn.= 
d1 dT 
AS= tin | : (2.35) 
dT 
SUY ra : "¬ 
_ đE | : | 
Bài tập 2.7 


Sức điện động tiêu chuẩn của pin Daniell bằng 1,1000 V ở 298 K và 1,1011V ở 288 K. 
Tính AG$s; , AH$s;vàAS9o; của phản ứng diễn ra trong pin. 

Lời giải _ 

Pin Daniell gồm một tấm kẽm nhúng trong một dung dịch kẽm sunfat và một tấm đồng 
nhúng trong một dung dịch đồng sunfat. Hai dung dịch được phân cách bởi một màng ngăn 


xốp. Phản ứng diễn ra ở trong pin : 


2+ 2+ 
Zn + Cu ——>Zn( +€u 


O 


Trước hết ta tính ¬ và giả sử rằng đại lượng này không đổi trong khoảng nhiệt độ 





288 K-298 K 


AE° _1,1000—1,1011 
AT 298-288 





=—1,1.10 VKTÌ. Suy ra E%ss=1,10055 V 

AG2oa =—nF H5o‡= — 2.96485.1,10055S =_—-212.37/3] 
¬..... “.. —I 

ASẨss =nE~- = ~2.96485.11.10 ° =~21,23 J.K””. 


AHia = AG2o + TAS5os= - 212 373 - 293.21,23 = - 218 593 J. 


Khi sử dụng. đại lượng AGm cần chú ý rằng nó tương ứng với điều kiện ở đó các áp 
suất phần (các nồng độ) của mọi chất phản ứng đều bằng đơn vị và không đổi trong suốt 
quá trình phản ứng. Điều này có nghĩa là lượng hỗn hợp phản ứng phải rất lớn, vì có như 
vậy thì thành phần của nó mới không thay đổi khi phản ứng xảy ra. Thí dụ, giá trị của - 
AG2og của phản ứng : _ 
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| 
NOẠ + 2 O2¿k) ———>NO;¿ 


_ bằng 35,27 kJ] có nghĩa là : sự hình thành l mol NO; từ một lượng rất lớn hỗn hợp NO, O¿, 
NO; ở đó Pu =P. =P =101,325 kPa và áp suất tổng bằng 303,975 kPa có kè 
2 ở đó No = ö›. “NÓ; a Và áp su ng bảng a có kèm 


theo một độ giảm entanpI tự do của hệ là 35,27 KĨ]. 


Đại lượng AGZ T(AO Sa) được dùng rộng rãi trong việc nghiên cứu cân bằng hoá học. 
Nó cũng được dùng trong việc dự đoán chiều diễn biến của phản ứng hoá học. Khi sử dụng 
AG” vào mục đích cuối này cần chú ý rằng, nếu như dấu của AG cho phép phán đoán về 
chiều của quá trình thì, nói chung, dấu của AG° không cho phép như vày, vì đại lượng này 
ứng với một quá trình giả định mà không ứng với một quá trình thực, như đã thấy qua thí 
dụ vừa trình bày ở trên. Tuy vậy, có thể coi rằng khi AG” <<0 thì quá trình có khả năng 
thực hiện được ở cả các điều kiện tiêu chuẩn lẫn các điều kiện thực. Khi AG” >>0 thì về 
nguyên tắc, chỉ có quá trình ngược lại mới có khả năng diễn ra. Không thể xác định được 
chính xác các giới hạn của AGn mà theo đó quá trình có khả năng xảy ra theo chiều này 
hay theo chiều khác. Một cách gần đúng, có thể coi rằng các giới hạn này 
khoảng chừng +40kJ moi] 71 

Cuối cùng, chúng ta xét ảnh hướng của nhiệt độ đến biến thiên entanpi tự do của phản - 
ứng hoá học. _ 


ÖP= const, áp dụng phương trình VÀ “ở cho các chất DỤnh ứng và các sản phẩm ở các 
đại lượng TRỤ thức ta được: _ 


đ(AO) 


=-ÁAS_ 2.36 
TT ằ (2.36a) 


-. ¬... 
Lấy đạo hàm của E Ở P =const, ta được : 


: c3 
TJ_ -lẠo,, 1 d(AG) 
đT T2 T đT 


= —(-AG- TAS)= vã 
Tˆ 1- 
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(2.37) 


Khi các chất phản ứng và các sản phẩm ở vào trạng thái tiêu chuẩn ở nhiệt độ T thì 


(2.36) và (2.37) trở thành : 








d(AG9 
ha g2 và =-ASm 
— đT - 
á( AGr - T 
O 
T___ S1 
dT T 


Các phương trình từ (2.36) đến (2.39) là các phương trình Gibbs`-Helmholtzˆ 


Bài tập 2.7 
Cho phản ứng : 
N2œ ng H@œ + 2C “——— 2HCNạe; 
Ở các nhiệt độ cao, lại có thêm phản ứng phân li của H; 


Hạ¿y ——=`2Hụ, 


(2.36b) 


(2.37b) 


(2 


Căn cứ vào các dữ kiện dưới đây, hãy tính biến thiên entanpi tự do tiêu chuẩn của hai 


__ phản ứng trên ở 2000 và 3500 K 


AH „yJmol” 13050 217940 0 _ 
Cp J.moL ` K' 20,786. 27,82 + 2,93.10””T 
O mã ¬ O cuc xử 
AGS,s(1) = 240 170 J — AG9 (2) = 406 500 J 
1,155.10° 


AH?(1)=252 910 + 6,78 T- 5,8610'T” + LIN TIỂU 


Lời giải - 


° Nhà Vật lí học Mĩ. 


ˆ Nhà Vật lí học Đức. 
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v 


Tính AG- q) ởP=const 


O 
1# 

| TT O 
SÁ - J_. HT 





Ở 2000K AG°® =158270,64] 


5ooo (1) = 


O 
AG2soọ 


Tính AGn (2)ởP = const. 


()=102117,4 J 


O__ O O 
AGP.= AH9-TAS? - 


+ [AC,dT- vị 


_ o O 
= AH2os~ TASog 
208 208 
ACp= 2Cpạn, ) — CP(H,(@) 


= 2.20,/786 (27,82 + 2,93.103T 
=13/752-203.102T. IKT 


AH5„  =2.2179401 
AS9- - AH2gy —AG2oy _ 435880~—406500 
298 208 - 298 


AC 
—t djT 


=98,59J.K' 


Thay (2), (3), (4) vào (1) rồi thực hiện các phép tính ta được : 
AG? (2) = 431910 —7,368T + 1,465.10””TỶ ~ 13,752TInT 


ỞT= 2000 K AG2op(2)= 213 980 7 


T=3500K AG9 


Psoo(2)= 31286 J. 


dT _TẾ 
_AG AH 3 
dÍ TT na, _252910 _ 6,78 78 +5,86.1073- 1,155.10” | 
T TT | TẾ T' 3 
Lấy tích phân trong khoảng nhiệt độ 298 K và T K 
AG$Š AG° 107 ( 1 
DI Sanh 6,78In~—+5,86.10Ö(T -298) + co“ lạ- 
T298 - T 298 298 2 Tˆ 
: 775.10 
AG? (1) =252910 ~6, 78T1nT+ 5,86.10 732 2 5/775.10” _ ¿ sT 


q) 


(2) 


(3)- 


@) 


| 


mg) 


298 


2.5.HOÁ THẾ - 


2.5.1. CÁC ĐẠI LƯỢNG MOL PHẦN 


Trong một hỗn hợp, những đại lượng mol, ví như thể tích mol, của một cấu tử đều bị 
ảnh hưởng bởi các cấu tử khác. Ở nhiệt độ và áp suất không đổi, các đại lượng này chỉ 
không đổi nếu cấu tử là nguyên chất. 


Metanol có thể tích mol bằng 40,5 cm”. Nếu ta trộn hai mol metanol thì thể tích 


sẽ là 8l cm”. 


Tuy nhiên, nếu ta thêm một mol metanol vào một lượng dư lớn hôn hợp 
metanol — nước sao cho sự thêm này không làm thay đổi đáng kể hàm lượng metanol của 
hỗn hợp thì độ tàng thể tích sẽ khác 40,5 cm”. Thí dụ, nếu ta thêm một mol metanol vào 
1000 I hỗn hợp metanol-nước có phân số mol của metanol là x = 0,2 thì độ tăng thể tích sẽ 
là 37,7 cm”... 


Khi đó, người ta nói rằng thể tích mol phần của metanol bằng 37,7 cm” trong hỗn hợp 
metanol-nước có phân số mol x = 0,2. 


Có thể định nghĩa thể tích mol phần từ biểu thức : 


VỀ Ei 
: ôn. ] 
l T,P,n, 


Đó là độ biến thiên thể tích V của hỗn hợp, tính cho một mol cấu tử 1, khi thêm một 
lượng vô cùng nhỏ cấu tử ¡ vào dung dịch còn nhiệt độ và áp suất được giữ cố định. Cũng 
_ có thể nói, Vị là biến thiên thể tích V khi thêm một mol cấu tử ¡ vào một lượng vô cùng 
lớn dung dịch trong điều kiện nhiệt độ và áp suất không đổi. 


Trong trường hợp tổng quát nếu X là một đại lượng khuếch độ thì : 


bì =X. (2.38) 
Ấm. - ï : 
1 T,P,n, 


NHưƯNG ` + ,Ø + ° ` xứ xzU Ƒ . 
X. là một đại lượng mol phần của cấu tử ¡. Đối với bất cứ cấu tử nào X. —>X¡ (đại 
lượng mol của cấu tử nguyên chất) khi x; — Ï. 


X được quy về một mol. Nó là một đại lượng cường độ. Do đó : 
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X=n,X, +nJXy (2.39) 
Nếu X là thể tích của hệ, thì ta có : 
V= nịV, +nyVy 


2.5.2. HOÁ THẾ 


“Cho đến đây, ta đã nghiên cứu các hệ thức nhiệt động mà không kể đến những biến 
thiên số mol có thể có do phản ứng hoá học hay do sự chuyển chất từ pha này sang pha 
khác gây ra. Thí dụ, ta đã giả thiết rằng entanpi tự do G của hệ chỉ là hàm của áp suất P và 
nhiệt độT. Nói một cách khác, ta đã xét các hệ kín. Đối với các hệ hở thì phải kể đến ảnh 
hưởng của biến thiên số mol các cấu tử đối với các tính chất nhiệt động của hệ. Ở thí dụ 


trên G không chỉ phụ thuộc vào T,P mà còn phụ thuộc vào số mol n; của các cấu tử ¡. 
G =G(T,P,n) 
dG là một vi phân toàn phần, do đó : 
dG = Kì đT I3 dP. + SE dn, 


l 
P,n, ØP T,n, 


Ì T,P,n;zn, 


hay dG = -SdT + VdP + SE dn ~ (2.40) 


VI T,P,n;zn, 


| 


Đại lượng &] "¬ trong biểu thức (2.40) được gọi là hoá thế của cấu tử ¡ và kí 
T,P,n¡zn, 


tụ, = &] ¬¬ _ —.@41) 
I ổn. 5 . 
1 T,P,n,zn, | ' 


Với quy định này (2.40) được viết lại như sau : 
dG =~— SdT + VdP+ 3 in, (2.42) 
Hoá thế kh, của cấu tử ¡ trong hệ khảo sát được định nghĩa từ (2.41). Đó là đẹo hàm 


riêng của hàm GŒ của hệ lấy theo số moi cấu tử ¡ trong điều kiện nhiệt độ, áp suất của hệ và 
số mol các cấu tử khác trong hệ không đổi. 
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Mặt khác, chúng ta lại thấy : Hoá thế của cấu tử ¡ chính là entanpi tự do mol phần của - 
cấu tử đó. Như vậy, cũng có thể định nghĩa hoá thế như sau : Hoá thế H, là biến thiên 
entanpi tự do của một một hệ tính đối với một mol, khi số mol cấu tử ¡ thay đổi một lượng 
vô cùng nhỏ trong điều kiện nhiệt độ và áp suất không đổi. 

Bằng phương pháp tương tự, khi nghiên cứu các hàm : 


U=U(S§,V,n) 
H=H(S,P,n) 
F=E(T, V,n) 


chúng ta sẽ thiết lập được các biểu thức tương đương với biểu thức (2.42). 


ồn 


l 


U 
dU = TdS— PdV + 5 `u.dn, với H,= #] 
S,Vjnrzn, 


| 


dH = TdŠ + VdP + 3_uịdn, với H; = Bì 
| S,P,n;#n, 


đF =~SdT ~PdV + Š”w.dn, với h, = H _ 
| Ị T,V,nrzn; 


Tóm lại, có thể định nghĩa hoá thế , của cấu tử ¡ trong hệ bằng một trong các biểu 
thức sau đây : | 


-(8)„48),„48),48)„  = 
Ì/T,P,n, 1/SVny À Í2spm, L/T,Vun, | 


Những hệ thức này hoàn toàn tương đương nhau. Tuy nhiên, vì đa số các quá trình có 
liên quan đến sự thay đối thành phần của hệ như các phản ứng hoá học, các quá trình trong 
dung dịch ... thường được nghiên cứu ở T, P = const cho nên hoá thế thường được định 
nghĩa theo (2.41). Trong các phần tiếp theo chúng ta cũng dùng định nghĩa này. 


- Bài tập 2.ỗ | 
Chứng minh đẳng thức 2.43 
Lời giải 
Trước hết ta chứng minh 


J#|L -| 

ôn, ôn, ], 
| ! 1,P,n; 1 S,V,n;#n, 
Từ G = H-TS, ta có G = U + PV -TS 


Suy ra : dG = dU + PdV + VdP —TdS —-SIT 
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Thay dG = —SdT + VdP + >|S) 
L2T,P,n, 


| 8G | 8U | 
ta được | —— =| — 
ơn, ôn. 
| | T,P.n, 1 /S,V,ny 


Các trường hợp khác được chứng. minh tương tự. 


và dU = TdS —PdV + 3E _ 
] 


— Hoá thế là một đại lượng cường độ dù cho các hàm Ú, H, F, G đều là các đại li 
khuếch độ. Đây là một tính chất rất quan trọng của hoá thế. Hoá thế h, của cấu tử ¡ trong. 


hệ không phụ thuộc vào khối lượng tuyệt đối của các chất có mặt trong hệ, mà chỉ phụ 
thuộc vào thành phần, tức là vào tỉ lệ tương đối giữa số mol các cấu tử đó. Nếu thành phần 


tương đối này được giữ nguyên, không đối thì hoá thế H; SẼ có giá trị không đổi. 


2.5.3. HOÁ THẾ CỦA CÁC KHÍ 


Trước hết, chúng ta xét trường hợp khí lí tưởng. Đối với một chất nguyên chất, hoá thế 


3G 
ồn 


l I 


như sau : 


Bì (® - 
(2P jp (ôP}r. 


V: thể tích mol. 


Đối với khí lí tưởng thì : V = _ , do đó : 
Ja= Ja 
_ P 
=H° =RTln— 
uh-hụ In 


O 


bì bằng entanpi tự do mol - = Œ. Như vậy, ta có thể viết phương trình (2.285b) 
ti | 
TPn 


(2.44) 


Ở đây ụ và u” là hoá thế của 1 mol khí nguyên chất ở những áp suất tương ứng P và 


P, và ở nhiệt độ T. 


Người ta thường chọn P, = 1 atm, khi đó uẺ là hoá thế của một mol khí lí tưởng 


nguyên chất ở áp suất P¿ = Ì atm và nhiệt độ T. 
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Vì P¿ = 1 atm nên P tính bằng atm và phương trình (2.44) thường được viết như sau : - 
u=pˆ+RTInP _ (2.45) 


Khi dùng phương trình này và tin: phương trình tương tự cần phải chú ý rằng, dưới 
dấu logarit không thể có đại lượng có thứ nguyên. Trong trường hợp Ặ xét P thực ra là tỉ 


số giữa áp suất đo được và một áp suất nào đó, mà ở đó hoá thế bằng TIỀ4 
- Hoá thế của một cấu tử ¡ trong một hỗn hợp khí lí tưởng được xác định bằng hệ thức : 
H¡=U°+RTInP, — (2.46) 
P; : áp suất phần của cấu tử ¡ trong hỗn hợp. _ 


. Đề có thể áp dụng các phương trình trên cho khí thực cần thay áp suất bằng fugat ƒ 


"n= +RTTn=— (247) 


O 


f tính bằng atm và lim _a =l. 
P->o0P 


Tất cả các khí đều tiến tới khí lí tưởng khi áp suất của .chúng tiến tới 0. Fugat được coi 
như áp suất hiệu dụng của khí thực. 


2.5.4. HOÁ THẾ CỦA CÁC CHẤT LỎNG 
2.5.4.1. Hoá thế của chất ï trong một dung dịch lí tưởng 


Một dung dịch lòng được gọi là lí kuớ nếu áp suất phần P; của một chất ¡ ở trên dung 
dịch thoả mãn hệ thức : 


P.=PĐX — Œ48) 
PẺ : áp suất hơi bão hoà của ¡ ở nhiệt độ thí nghiệm. 
X; : phân số mol của I. 


Nếu hơi ¡ trên dung dịch được coi là khí lí tưởng, thì ta có (xem hệ thức (2.44) 
s =H +) +RTÌn ki 

Hị@œ = Hịqœ) P 
ỳ O 


Khi có cân bằng, hoá thế của ¡ ở pha hơi và trong dung dịch phải bằng nhau : 
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b 


P. 

=1iayÐ 
¡(dung dịch) . Hị(k) ko So 
o 


O 


P° 
-— — R +RTin vị + RTlnX, 


_ Ở nhiệt độ và áp suất không đổi, các số hạng trong hai dấu ngoặc đều là hằng số, do đó : 


lô, | 
(dụng dịch) =H, +RTInX, - _—_ (2.49) 


O 
H; = Hi) +RT In; đó là hoá thế của ¡ khi x; = I, tức là hoá thế của ¡ nguyên chất. 
O 


Đối với dung dịch thực không thể dùng (2.49) để tính hoá thế của ¡. Để cho dạng của 
phương trình tính hoá thế wụ, của cấu tử ¡ trong dung dịch thực giống như (2.49), người ta 


dùng một đại lượng mới, được gọi là hoạ: độ a; của cấu tử 1, thay cho nồng độ : 
_H; =H; +RTlna, _ (2.50) 


Ở đây: H; là hoá thế của ¡ khi hoạt độ của nó bằng đơn vị và chỉ là hàm của nhiệt độ và 
áp suất. _ | | 
Hoạt độ được xem như nồng độ hiệu dụng của chất so với trạng thái tiêu chuẩn của nó. 


Trong một dung dịch sự sai khác giữa nồng độ hiệu dụng và nồng độ thực là do sự tương 
tác giữa các phân tử khác nhau gây ra (các tương tác Van dec Van, tương tác bằng cầu hiđro). 


~ : ^ 1." -a. 
Tỉ số BH 0U 01,0) (ÚC, =——=y, được gọi là hệ số hoạt độ. 
Nông độ thực . | 


l 

y, đặc trưng cho mức độ sai lệch giữa những tính chất của cấu tử trong dung dịch khảo 
sất và những tính chất của cấu tử đó trong dung dịch lí tưởng. - _ 

Thành phần của một dung dịch cũng có thể được biểu thị bằng độ molal (số mol chất. 
tan Itrong Í kg dung môi). Khi đó : | 

_ mm... TỊ 
4; =Y¡— với mạ =l mol.kg 
m 


O 


Tì 
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và cu Ô 43B RÏgg 2E: 
| Hị=H; Trì Fe 
ƠØ 


(2.51) 


Đối với các dung dịch nước loãng, có thể coi độ molal bằng nồng độ mol. Trong 
trường hợp này hoá thế của cấu tử ¡ sẽ bằng : 


_ _ ¬ ¬ 
u; =nP +RTiny, e_ với Cạ = 1 mol. : 


O 


Hoạt độ của chất lỏng và chất rắn nguyên chất được chấp nhận bằng đơn vị. 


Bài tập 5.9 


Người ta cho các dữ kiện sau đây : 


L) | C han chì) H O2 
O | = | 
AH®„o; kJ.mol 0 0 0 
S4 J.mol`K”Ì 5,7 130,6 205 
3 


2) Khối lượng riêng của CHạOH,, bằng 0,78 g.cm ”. 
Hãy tính : _ 


2. HẾ của CH;OHạ Ỡ 337,5 K. 


- 238,7 


126,8 


(2.52) - 


3. w của CH;OH,; ở 10 atm, 298 K và hoạt độ của CHạOH. Cho nhận xét nếu có. 


Lời giải 


2% ¬ : Ơœ = O 


AG° là biến thiên entanpi tự do của phản ứng : 
s(CH;OH,,) ĐÂN P 


Cx+t 2H + 20; ——>CH;OH,; 


| | 205 _3 
O _-= _.—- —_— _— — _— =————— 


O -l 
AGicH,ow,,)=~ 238,7 + 0,2426T kJ.mol 


Ở 298 K u° = AG” =— 166,4 kJ.mol" 


2. Ở 337,5 K (nhiệt độ sôi của CHẠOH) 


O _ s— O 
P'(CH;OH,) — Í(CH,OH,,) 


=-238,7 + 0,2426.337,5 =— 156,82 kJ.mol 


3. Từ = E3 = V,tacó u=u°+V(P—P ) 
ðP )„ (ôPjy so 


_=—166,4+ =.s:40- 1).101,3.10"® =—166,36 kJ.molL ` 


Từ u=u” +RTlna, ta tính được a= 1,017 


Kết quả tính cho thấy ảnh hưởng của áp suất đến hoá thế và hoạt độ là không đáng kể. 


BÀI TẬP 


2.1. Giải thích sự biến đổi giá trị của entropi trong các dãy đơn chất và hợp chất sau đây : 


1) Chất _ Đo O¿@y . — Oạy 
_89%„ J.mol'K”” 161,00 205,00 238,8 
S94 Jmol 'K”” 210/70 240/00 343,10 
3) Chất Ly) _ Đem - Bụ than chỉ € thù lương 
S9,„ Jmol 'K”” 20,24 9,54 5,86 s7 1,89 


2.2. Tính biến thiên entropi trong hai quá trình sau đây : 


1) Đông đặc của l mol nước chậm đông ở -10C. 


79 


_2) Trộn 100 g H;O ở 10 °C với 200 g HO ở 40 °C. 


Cho biết : nhiệt nóng chảy của nước đá là 6,026 kJ mol'Ì; nhiệt dung của nước đá và 
nước lần lượt bằng 2,09 và 4,184 J.K"Ì.g””. 


Đáp số l) AS=-20,67J.mol !KÌ — 2)AS=1.383JK” 


2.3. Tính AS, AG trong quá trình giãn không thuận nghịch 2 mol khí lí tưởng từ 4 đến 
201ở 54C. 


Đáp số : AS = 26,8 kJ. K””. AG =- 8,74 k] 


2.4. Một bình có thể tích V = 5l được ngăn làm hai phần bằng nhau. Phần 1 chứa N; ở 
nhiệt độ 298 K và áp suất 2 atm; phần 2 chứa H; ở 298 K và áp suất l atm. - 


Tính AG, AH, AS của quá trình trộn lẫn hai khí khi người ta bỏ vách ngăn đi. 

Đáp số : AG = 525,5 J ; AS = 1,8 J.K”!; AH =0. 

2.5. Glyxin NH;-CH,-COOH (gly) có thể ngưng tụ thành một dipeptit có tên là 
ølyxylglyxin NH-CH;CONHCH;COOH (gly-gly) theo phản ứng : 


Dùng các giá trị có trong các bảng và các giá trị sau đây : 


AH®s¿ (kI.mol"”) S°%.mol LKT} 
Giy,g -530,2 109,2 


Gly —GlY(n 744.9 190,0 
Hãy tính : _ _ 
1) Entanpi tự do sinh tiêu chuẩn của glyxin và glyxylglyxin ở 25 °C. 


2) Entanpi tự do tiêu chuẩn của phản ứng ở 25 ”C. Sự ngưng tụ gÌy thành øly-gly có thể 
tự diễn ra được không ? Tại sao 2 


Đáp số 1) AG° -372 kJ.molh - AG - 490,4 kJ.mol 


— sẻ Em 
s(gy(r)) - s(gy-gb(r) — 
2) AG° = 16,7 kJ.mol! 
30 _ 


2.6. Entanpi tự do sinh tiêu chuẩn của etilen bằng 68,12 k]J mol”, Hãy cho biết ở 25 ”C 
etilen có khả năng tự phân huỷ thành than chì và hiđro không ? 


Trong thực tế, người ta vẫn chuyên chở etilen bằng cách dùng các bính chứa hay ống 
dẫn khí bằng kim loại. Như vậy, có mâu thuẫn gì với kết luận rút ra ở trên không ? 


2.7. Hiệu ứng nhiệt của quá trình chuyển ỗ— Mn, tỉnh thể) * Sân P-Mn thể) Ở điều 
kiện tiêu chuẩn bằng 1.55.10” J.mol', còn độ biến thiên entropi trong quá trình đó bằng 
0,545 J.mol".KT. Dạng nào là bền ở điều kiện tiêu chuẩn ? 


2.8. Sự phụ thuộc vào nhiệt độ của entanpi tự do của phản ứng : 
Aln + CC. ——>AICI 
“Me + TƯ2£ “ẻ 
trong khoảng nhiệt độ 466 — 720 K được biểu thị bởi phương trình : 
AG =~— 483 000 - 54,6TInT + 6,36.10 ”TẾ - 214007. +494T (J) 
Hãy tìm sự phụ thuộc vào nhiệt độ của AH và AS của phản ứng. 


2.9. Cho các dữ kiện sau đây ở 298 K 


Chất AH? (J.mol”) S°.mol!KT} Vốn mới 9 
Chan ch 0,00 — 5/696 5,31.106. 
Ctịm cương 1,90 - 2,427 s : 3.416.105 


I) Ô298 K có thể có một phần rất nhỏ kim cương cùng tồn tại với than chì được không Ủ 
2) Tính áp suất tối thiểu phải dùng để có thể điều chế được kim cương ở 298 K. 
Đáp số2) Px14 981 atm. _ 

2.10. Đối với phản ứng : 


l 3 
NHạ = kệ Sec” 


AG” = 43500 — 12,9 TlnT —15,8 T () 
Tính AH” và AS” ở 453 K. Giải thích kết quả tìm được, 


6-CSLT... | -_ 8 


Đáp số :AH° =49,34 kJ.mol"T ; AS°= 107,6 J.mol KỶ. 
2.11. Nghiên cứu sự biến đổi giữa hai dạng thù hình của lưu huỳnh : 
— ĐA ——>Snp 
người ta thấy cân bằng được thiết lập ở 368,5K và Ï atm. 
AH?;; (Phản ứng) = =322 J.mol_. 
Cp(A)=l5,I+0,03T;  Cp,g=l7,2+0,02T 
Hãy thiết lập các biểu thức AHT = f(T) và AG”.= f(T) cho biến đổi trên. 


Đáp số : AH2=~523 + 2,IT - 0,005 TỶ; AGỆ =-523 + 12T -2,ITInT + 0,005T” 


2.12. Ở 25 °C quá trình Br+, —— B2 1a) có thể tự diễn ra được không ? Cho biết : 


Chất _ _AH?(I.mol'”) S°J.K mol” - 
Brx, 0 ~ „_ 1: 


Giả sử các giá trị trên không phụ thuộc vào nhiệt độ, hãy tính nhiệt độ sôi của brom 


lỏng ở P¿ = latm. 
Đáp số :T,= 330,1 K. 
- 213, Tính biến thiên AS của phản ứng : 


| 
Ag + 7 AC 


Ớ áp suất bằng Í atm và nhiệt độ bằng 25 °C. 
Ỷ. lộ SAU š... sờ 0O _ — 
Cho biết : Hiệu ứng nhiệt của phản ứng AHiss =—127,035 kJ 
Nếu phản ứng diễn ra một cách thuận nghịch nhiệt động trong pin điện thì sức điện 


động Eaoạ của pin sẽ bằng 1,1362 V. 


Đáp số : —58,396 J.K”Í mol”. 
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Số cấu tử bằng số chất hợp phần trừ đi số phương trình liên hệ giữa nồng độ của chúng. 


Thí dụ, hệ gồm NH¿Cl,; bị phân li một phần thành NH: và HCl : 


có ba chất hợp phần nhưng số cấu tử chỉ là 1. Vì ở đây có hai phương trình liên hệ giữa 
nồng độ các chất hợp phần : 


_[NH;][HCI=K 
[NH;] = [HCI] 


Số bậc tự do của một hệ. Số bậc tự do của một hệ là số các thông số trạng thái cường 
độ, thường là nhiệt độ, áp suất, nông độ, có thể thay đổi trong một giới hạn nào đó mà 
không làm thay đổi số pha của hệ. 


3.2. ĐIỀU KIỆN TỔNG QUÁT VỀ CÂN BẰNG TRONG HỆ DỊ THỂ 


Trước hết, chúng ta xét trường hợp đơn giản nhất : : hệ có hai pha và n cấu tử. Khi có 
cân bằng thì : 


1. Nhiệt độ hai pha phải bằng nhau ; 

2. Áp suất hai pha phải bằng nhau ; 

3. Hoá thế của cấu tử ¡ trong cả hai pha phái bằng nhau. 

Chúng ta chỉ chứng minh điều kiện cuối cùng. 

Giả sử có một hệ gồm hai pha œ và , mỗi pha gồm một số cấu tử nào đó. Một cấu tử ¡ 
được chuyển từ pha œ sang pha B với một lượng rất bé dn, mol ở nhiệt độ và áp suất không. 
đổi. Nếu gọi uƑ và nŸ là hoá thế của cấu tử ấy trong pha œ và trong pha ÿ, thì trong biến 
đổi đó entanpi tự do của pha œ giảm một lượng dGỸ =h“dn” =—h; dn, (vì dn;' =-dn, ) 
và entanpi tự do của pha B tăng một lượng dGP = Hỷ dnẺ = H? dn, : 

Biến thiên entanpi tự do dG của toàn hệ bằng : 

dG =dG” + dG” =((wỆ —u#)dn, 
Khi có cân băng : 
¬".... bề 
G= (U; nh) )dn. = Ô 
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Số cấu tử bằng số chất hợp phần trừ đi số phương trình liên hệ giữa nồng độ của chúng. 


Thí dụ, hệ gồm NH/CI,„ bị phân li một phần thành NHạ và HCI : 


có ba chất hợp phần nhưng số cấu tử chỉ là 1. Vì ở đây có hai phương trình liên hệ giữa 
nồng độ các chất hợp phần : 


_[NH;J[HCI=K 
[NH;] = [HCI] 


Số bậc tự do của một hệ. Số bậc tự do của một hệ là số các thông số trạng thái cường 
độ, thường là nhiệt độ, áp suất, nông độ, có thể thay đổi trong một giới hạn nào đó mà 
không làm thay đổi số pha của hệ. 


3.2. ĐIỀU KIỆN TỔNG QUÁT VỀ CÂN BẰNG TRONG HỆ DỊ THỂ 


Trước hết, chúng ta xét trường hợp đơn giản nhất : hệ có hai pha và n cấu tử. Khi có 
cân bằng thì : 


1. Nhiệt độ hai pha phải bằng nhau ; 

2. Áp suất hai pha phải bằng nhau ; 

3. Hoá thế của cấu tử ¡ trong cả hai pha phải bằng nhau. 

Chúng ta chỉ chứng minh điều kiện cuối cùng. 

Giả sử có một hệ gồm hai pha œ và , mỗi pha gồm một số cấu tử nào đó. Một cấu tử i 
được chuyển từ pha œ sang pha với một lượng rất bé dn; mol ở nhiệt độ và áp suất không. 
đổi. Nếu gọi H; và ụ là hoá thế của cấu tử ấy trong pha ơ và trong pha B, thì trong biến 
đổi đó entanpi tự do của pha œ giảm một lượng dG# =w“dn”” =—H dn, (vì dn” =~dn, ) 
và enfanDI tự do của pha B tăng một lượng dG = u} dnẺ = uẺ dn,. 

Biến thiên entanpi tự do dG của toàn hệ bằng : 

dG=dG“ + dGỄ= ((uÉ —u#)dn, 

Khi có cân bằng : 

è› (b0 |D$^ 2y /Ð0Ä cấm re 
G=(u; =P; )dn, = Ô 
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Vì dn; z Ú, nên ụ' cHf=0 _ 
hay : | | HƑ = lẺ _ "¬ (3.1) 
Như thế, điều kiện cân bằng giữa những pha œ và 8 về phương diện phân bố cấu tử ¡ 
giữa chúng là hoá thế của cấu tử đó trong hai pha phải bằng nhau. 
Chủ thích _ _ 
Khi chưa có cân bằng thì quá trình chuyển chất nói ở trên sẽ tự diễn ra khi : 
=:fIiPiif 
dG = (h; kh, )dn,<0 


_ hay _ Hệ > uP 


1 
_ Cấu tử ¡ sẽ tự chuyển từ pha mà ở đó hoá thế của nó có giá trị lớn sang pha mà ở đó 
hoá thế của nó có giá trị nhỏ. Sự chuyển đó làm giảm kỸ và làm tăng HP. Khi quá trình đó 
: : | 1 _ 
diễn biến các hoá thế sẽ càng gần nhau và khi chúng bằng nhau thì quá trình sẽ đừng | lại. 


Kết quả khảo sát ở trên không chỉ PHẠE cho hệ gồm hai pha, mà đúng cho một hệ dị 
thể bất kì. 


3.3. QUY TÁC PHA 


Một trong những định luật tổng quát của Hoá lí là định luật về cân bằng pha, cũng còn 
được gọi là quy tắc pha. Quy tắc pha được thiết lập dựa trên nguyên lí thứ hai của Nhiệt 
động lực học và áp dụng cho những hệ ở trạng thái cân bằng. 


__ Chúng ta khảo sát việc thiết lập quy tắc pha trong trường hợp tổng quát ; hệ dị thể gồm 
C cấu tử phân bố trong œ pha, mỗi pha đều có mặt C cấu tử. 


Như đã biết, trạng thái của một hệ ở trạng thái cân bằng được xác định bởi các thông số 
trang thái như các thông số vật lí (thường là nhiệt độ và áp suất) và nồng độ của mọi cấu tử 
trong các pha của hệ. Nhưng các thông số này không độc lập mà giữa chúng có các phương 
trình liên hệ, do đó, số thông số độc lập bị giảm xuống. Như vậy, số thông số độc lập hay số 
bậc tự do v của hệ bằng số thông số trạng thái trừ đi số phương trình liên hệ chúng. 


_1. Số thông số trạng thái : các thông số trạng thái của hệ bao gồm n thông số vật lí (n 
thường bằng 2) và m thông số nồng độ. Nếu biểu thị nồng độ của các cấu tử bằng phân số 
mol hay nồng độ bách phân thì với mỗi pha chứa C cấu tử ta chỉ cần biết nồng độ của (C—1) 
cấu tử là đủ. Do đó, đối với pha ta sẽ có (C—1)œ = m thông số nồng độ. 


2. Số phương trình liên hệ các thông số. Khi có cân bằng thì hoá thế của mỗi cấu tử ¡ 
trong tất cả các pha phải bằng nhau. Nếu dùng những dấu "," để kí hiệu các pha và dùng 


S6 


Chugi. - 
(ÂIV HÀNG PHÁ 


Cân bằng pha là cân bằng trong các hệ dị thể mà ở đó không có tương tác hoá học giữa các 
chất, chỉ có những sự chuyền pha, nghĩa là những sự chuyển chất từ pha này sang pha khác. 


Trong chương này, chúng ta sẽ nghiên cứu điều kiện tổng quát về cân bằng trong các 
hệ dị thể, quy tắc pha, và cân bằng pha trong hệ một cấu tử. | 


3.1.MỘT SỐ KHÁI NIỆM - 


Pha : Pha là tập hợp tất cả những phân đồng thể trong hệ, có thành phản và các tính 
chất vật lí và hoá học giống nhau và được ngăn cách với những phần đông thể khác bởi 
những bê mặt phân cách. Bê mặt phân cách là những bề mặt vật lí mà khi đi qua nó thì có 
sự thay đổi đột ngột những tính chất vĩ mô nào đó của hệ. Thí dụ, hệ gồm nước lỏng và 
nước đá có hai pha : pha nước lông và pha nước đá (nước đá có thể ở dưới dạng một mầu: 
hay nhiều mầu). 


Khái niệm pha chỉ áp dụng cho những đối tượng gồm một số rất lớn phân tử. 

Hệ chỉ chứa một pha là hệ đồng thể. Hệ chứa từ hai pha trở lên là hệ đị thể: 

Chất hợp phần : Chất hợp phần của hệ là những chất hoá học tôn tại riêng rể trong hệ, 
có thể tách ra khỏi hệ và tôn tại độc lập ở ngoài hệ. Thí dụ, dung dịch NaCIl trong nước 
gồm hai chất hợp phần là nước và NaCl. Các ion HạO”, OH”, Na”,CI”, tuy có thể tồn tại 
trong dung dịch nhưng không thể tồn tại độc lập ở ngoài hệ, nên PUỜNG phải là các chất hợp 
phần. 


Cấu tứ. Nếu trong hệ không có phản ứng hoá học thì lượng của mỗi chất hợp phần 
không phụ thuộc vào lượng của những chất khác. Trong trường hợp này, thành phần pha 
của hệ cân bằng được xác định bởi lượng của tất cả mọi chất hợp phần. _ 

Nếu có phản ứng hoá học diễn ra trong hệ thì lượng của các chất hợp PHO tham gia 
vào hệ cân bằng phải phụ thuộc vào nhau. 


Khi đó, không cần biết lượng của tất cả mọi chất hợp phần, mà chỉ cần biết lượng của 
một số nào đó là đủ để xác định thành phần pha của hệ cân n bằng. Những chất hợp phần này 
được gọi là những cấu zứ của hệ. 


Việc chọn chất hợp phần nào làm cấu tử phụ thuộc vào mỗi trường hợp cụ thể. Vấn đề 
quan trọng là ở chỗ tìm xem hệ có bao nhiêu cấu tử, nghĩa là tìm số cấu tử của hệ. 
_— Số cu tử là số tối thiểu những chất hợp phần đủ để xác định thành phân một pha bất 
kì của hệ. Cũng có thể nói số cấu tử là số nhỏ nhất những chất hợp phần đủ để hình thành 


nên mọi pha bất kì của hệ. : 
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2.14. Sự phụ thuộc vào nhiệt độ của sức điện động của pin điện mà ở đó có diễn ra 
phản ứng : 


_“A#m + Cang ——>2AgClu 
được biều thị bởi phương trình : 
_E=1,095-2,6.10°T (V) 
Tính Bến AS, AH của quá trình hình thành 1 kmol AgClự ở 800 K. 


Đáp số AG = —85,5 kJ.mol 1; AS= -25,1 J.K”! mol; AH = 105,6 kJ.mof 1 
2.15. Phản ứng tổng hợp NaC] từ các đơn chất : 


` ¬ 
Naưạp + 2 CDýy —> NACI 


được thực hiện trong nguyên tố ganvanic ở 1200 K. Bằng phương pháp nghiên cứu sức 
điện động, người ta đã tìm được biểu thức sau đây của AG : 


AG = -505,8 - 28,13 .10 ˆTInT + 6,277 10%2- : TL 1^ _ 03684 T (KJ.mol 


Tính AG, ˆ AS khi thu được 1 mol NaCl ở 1200 K. 


Đáp số AG = - 303 kJ.mol ? ;„AS=—0,13 kJ.mol 1K] ; AH =~ 459 kJ.mol Ì 
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những chỉ số 1,2, ... C để chỉ các cấu tử, thì đối với sự phân bố cân bằng của C cấu tử trong 
@ pha, ta có : | 


Hị ĐI BỊ nhị 

9` —— =s. +9 @ 

CHànN go g2 nh) nh họ 
› Ba » —- 933. _—_ =— (@ 

ĐC TC sac ấn 
¬——————————— 


@—l phương trình 
Tổng số phương trình liên hệ các hoá thế là C( — 1). Đây cũng là số phương trình 
liên hệ các thông số nồng độ vì hoá thế là hàm số của nồng độ. Như vậy : 
V=n+(C-l)o- cọ — ]) 
V=C+an-o _ (3.2) 
Hệ thức (3.2) là biểu thức toán học của quy tắc pha do Gibbs thiết lập vào năm 1876. 
Quy tắc được phát biểu như sau:  - 
“Đối với một hệ nhiệt động cân bằng, số bậc tự do của hệ bằng. số cẩn tử trữ đi số pha 
cộng với số các thông số vật lí có ảnh hưởng đến cân bằng". 
Trong đa số trường hợp những thông số vật lí có ảnh hưởng đến cân bằng chỉ là nhiệt 
độ và áp suất. Khi đó n=2 và quy tắc pha được viết dưới dạng : | 
 V=C+2~-o ` (3.3) 
Quy tắc pha cho thấy rằng, số bậc tự do tăng khi số cấu tử tăng và số pha giảm. 


Quy tắc pha cũng quy định số pha tối đa của một hệ Cân bằng. Vì số bậc tự do của hệ 
chỉ có thể nhận những giá trị nguyên dương hoặc bằng không, nên từ (3.2) suy ra : 


@<C€C+n (3.4) 

Người ta quy ước phân loại các hệ nhiệt động theo số pha của hệ : hệ một pha, hệ hai 

pha, hệ ba pha, v.v.., hoặc theo số cấu tử : hệ một cấu tử (hệ bậc nhất), hệ hai cấu tử (hệ bậc 

hai), hệ ba cấu tử (hệ bậc ba), v.v.., hoặc theo số bậc tự do : hệ bất biến (V = 0), hệ một 
biến (V = L), hệ hai biến (V = 2), v.v.. 


3.4. CÂN BẰNG PHA TRONG HỆ MỘT CẤU TỬ 


Hệ một cấu tử quan trọng nhất là chất nguyên chất. Tuỳ theo điều kiện về nhiệt độ và 
áp suất một chất thường có thể ở trạng thái khí, lỏng hoặc rắn. Nó cũng có thể tồn tại đồng 
thời ở cả hai hay ba trạng thái. 


Ở trạng thái khí hoặc lỏng mỗi chất nguyên chất thường chỉ tồn tại dưới một dạng 
(ngoại lệ là He có thể tồn tại ở nhiệt độ rất thấp ở hai dạng lỏng khác nhau là He I lỏng và 
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He II lỏng). Còn ở trạng thái rắn thì cùng một chất có thể cho hai hoặc nhiều dạng tính thể 
khác nhau, mỗi dạng bền ở một vùng nhiệt độ và áp suất nào đó. 

Mỗi dạng khí, lỏng và rắn khác nhau của một chất nguyên chất là một pha. Như vậy, 
chất nguyên chất thường chỉ có một pha khí, một pha lỏng nhưng có thể có nhiều pha rắn 
khác nhau. Chúng có thể cùng tồn tại. Số lượng pha tối đa cùng tồn tại là ba. | 

Chất nguyên chất có thể chuyển từ pha này sang pha khác. Sự chuyển từ pha lỏng sang 
hơi là sự hoá hơi, sự chuyền ngược lại là sự hoá lỏng. Sự chuyển từ pha rắn sang hơi là sự 
thăng hoa. Sự chuyển ngược lại là sự ngưng hoa. Sự chuyển từ pha rắn sang pha lỏng là sự . 
nóng chảy ; sự chuyền ngược lại là sự đông đặc. Sự chuyển từ dạng tỉnh thể này sang dạng 
tinh thể khác là sự chuyển đa hình. 

Khi áp suất được giữ cố định, các quá trình chuyển pha nói ở trên đều diễn ra ở một 
nhiệt độ xác định có kèm theo sự thu nhiệt hay phát nhiệt và sự thay đổi thể tích mol. : 
Chúng được xem như những biến đổi thuận nghịch điển hình và được gọi là những 
sự chuyển pha loại một. _ 


3.4.1.NHỮNG HỆ THỨC VỀ CÂN BẰNG TRONG NHỮNG SƯCHUYỂN PHA LOẠI MỘT 


Chúng ta xét hệ gồm một chất nguyên chất tồn tại ở hai pha cân bằng ơ và j. Điều . 
kiện cân bằng là hoá thế hay entanpi tự do của chất trong hai pha phải bằng nhau : 

Khi thay đổi áp suất và nhiệt độ một lượng vô cùng nhỏ thì entanpi tự do sẽ thay đổi 
một lượng dG. Ở điều kiện cân bằng mới ứng với áp suất P + dP và nhiệt độ T + đT, ta có : 


G* + dG# =GP+ dGP 
hay: —_ _dG# =dGẺ 
Thay dG = —SdT + VdP (xem hệ thức 2.25) vào phương trình trên ta được : 
-S 4T + VŸdP =— S”dT + VPdP. 
dP SỬ-S°“  AS 


đT : vô_v#_ AV 
Đối với một biến đổi thuận nghịch : 


As=^H 

—_.T 
_ Do đó : `... (3.5) 
| dT TAV | 


Ở đây AHlà nhiệt (entanpi) chuyển pha (hoá hơi, nóng chảy, thăng hoa, biến đổi đa 
hình ...) ; 


AV là biến thiên thể tích trong quá trình chuyển pha. 
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d Z ®AZ . 3 . ` 3 PP. z nã ` “ˆ~ . : 

Đạo hàm Tiên kết biến thiên của nhiệt độ và của áp suất khi cân bảng giữa hai pha 
còn tồn tại. | 

Phương trình này được gọi là phương trình Clapeyron' - Clausius. Đối với những quá trình 
bay hơi và thăng hoa, nó liên kết biến thiên của áp suất hơi bão hoà theo nhiệt độ l với biến 
thiên thể tích và hiệu ứng nhiệt của quá trình ; đối với các quá trình nóng chảy và biến đổi 
đa hình, nó liên kết biến thiên nhiệt độ của biến đối theo áp suất với biến thiên tương ứng 
của thể tích và hiệu ứng nhiệt. | 

Khi dùng (3.5) cần biểu thị biến thiên entanpi của quá trình trong cùng đơn vị với đơn 
vị của tích áp suất và biến thiên thể tích. Với mục đích đó, người ta tính hệ số chuyển jun 
sang l.atm. 

Latm.K"! molrÌ `". 

Án có. : _ =0,87.10”1.atm.T 

8,31441.K mol” 

Bài tập 3. 

Nhiệt độ sôi của nước (100 °C) biến đổi thế nào khi áp suất khí quyển thay đổi 
Imm Hg ? Ở 100 °C và 1 atm entanpi hóa hơi của nước là 40,4 kJ.mol”, thể tích mol của 
nước lỏng và nước hơi lần lượt bằng 18,78 ml và 30,199 ]. 

Lời giải. _ 

dP _ AH,  (40,410277mol }\(9,97.10 ”latmJ ”) _- 

dT T(V,-Vj) 373K(20,1991mol"!—0,01878Imol"') 
= 0,0354 atm.Kˆ” = (0,0354 atm.K””)(760 mm.atm_ `) 
_=26,9 mm.K””. ¬. 
—_ đ. - 
Suy ra —= 0,037 mm XE 
dP 


Bài tập 3.2 


Ö 0°C entanpi nóng chảy của nước đá bằng 6 k] mol Ì. Thể tích mol của nước đá ở_ 
nhiệt độ này là 19,652 ml, của nước lỏng là 18,018 ml. Nhiệt độ nóng chảy của nước đá 
thay đổi thế nào khi áp suất tăng l atm. 


Ù Nhà vật lí học Pháp 
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4p AH __ (6.101.mor'Ì9,87.1031Latm.T"]) 
HỆ < là.  ˆ=.=....c=.. -134,1atm.K"l 
ø —3 -] —3 = 
đl T(V.—V.) 273(18,018.1071molFˆ —19,652.10 ”1.mol”`) 
đT _ 


——=-~7,46.102atm !K 
dP ' 


Như vậy nhiệt độ nóng chảy của nước đá giảm 0,00746” khi áp suất tăng 1 atm. (Việc 
xác định trực tiếp bằng thực nghiệm cho kết quả : 0,0076”) 


Đối với quá trình hoá hơi và thăng hoa, ta có thể làm đơn giản phương trình (3.5). 
Trước hết, khi áp suất của hơi không lớn lắm, thì tỉ khối của chất lỏng và nhất là chất rắn 
lớn hơn tỉ khối của hơi rất nhiều lần, do đó ta có thể bỏ qua thể tích của chất lỏng và thể 
tích của chất rắn. Mặt khác, ở những áp suất không lớn, ta lại có thể giả thiết rằng hơi tuân 
theo các định luật của khí lí tưởng. Như vậy, (3. về trở thành : 


dP _ AH. _ PAH 
dT- TW. _ RT? 





dP I AH 
P .đT _ RT2 
dinP  AH (36 
ÁT RT? 


Đây là dạng riêng của phương trình Clapeyron-Clausius, áp dụng cho cân bằng 
lỏng => hơi hoặc rắn => hơi của một chất nguyên chất. 


Nếu chấp nhận rằng AH không phụ thuộc vào nhiệt độ và lấy tích phân (3.6) ta được : 


_ ịa InP= = [T “4T 


InP= =— +€ (a) 
_hay | ". (3.7) 
lzP=——————+C_ˆ (b) 
2303RT - 


InP hay IgP là hàm bậc nhất của ~ Đường biểu diễn của chúng là những đường thẳng 


có hệ số sóc bằng =T_Š hay = ng 





: Dựa vào đây ta tính được entanpi hoá hơi hay _ 


enfanp! thăng hoa. 
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Khi lấy tích phân ú trong giới hạn P›, T; và P\, T; ta sẽ thu được NHƯ HẸP trình thông 
dụng, tiện lợi hơn : | 


P, _¬.. 
jdinP=T— ƒT ”áT 


1ị 
InP› —lnP z- - Sn -z] 
| 1, T1, 
P AH(T,-T,)_~ 
ln—-#©= bbsbi le) ARDA) LÍ (a) 
P RLT 
hay | (3.8) 
P, AH(L —T,) 
lg Mới 2T NEERIRÀIAE 22000 li (b) 
P, SÀ 303RELT) 


Sự thiết lập các phương trình từ (3.6) đến (3.8) không được thật chặt chẽ. Những giả 
thiết đã nêu ra chỉ đúng ở khu vực áp suất thấp (p < I atm). Tuy nhiên, đối với nhiều chất, 
vì những sai số do các giả thiết ấy gây ra có thể bù nhau một phần, cho nên trong thực tế 
các phương trình này được dùng ngay cả ở những áp suất cao hơn. 


Bài tập 3.3 

Ø2 SO› lỏng có áp suất hơi bão hoà bằng 0,9138 atm ; Ở — 8 °C, nó có áp suất _ 
hơi bão hoà bằng 1,091 atm. Tính entanpi hoá hơi của SƠ. 

Lời gidi 

Áp dụng phương trình (3.8b) ta được : 


I,001 — AH, (265,15-261,15) 
509138 2,303.8,.314.265,15.26115 





Suy ra AH,, = 25,513 kJ.mol _ 
- Bằng phương pháp nhiệt lượng kế, người ta tìm được AH,y = 24,685 kJ mol”, 
3.4.2. GIẢN ĐỒ PHA CỦA NƯỚC 


Trong mục nhỏ này, chúng ta áp dụng những điều đã được trình bày ở trên vào việc 
khảo sát giản đồ pha của nước trong khu vực áp suất thấp. 

Giản đô pha hay giản đô cân bằng của một hệ là giản đồ biểu thị mốt quan hệ giữa 
trạng thái cửa hệ (và những cân bằng pha có trong đó) và những điều kiện bên ngoài (P, T 


0Ị 


và W), Chúng được xây dựng từ các dữ kiện thực nghiệm và được dùng rộng rãi để đặc 


trưng cho các hệ khác nhau. 


Vì giản đồ ba chiều P-V-T phức tạp, nên người ta thường dùng các giản đồ hai chiều 
P-T, V-T và P-V mà phổ biến nhất là giản đồ P-T. Đây có thể coi là hình chiếu của giản đồ 
không gian xuống mặt phẳng P-T (hình 3.1) 








= P› 





Ì 
Ủ 
U 
T 
l 
l 
l 
Ù 
Ù 
l 
l 
T 


—> 


Hình 3.2. Giản đồ pha của nước 
ở khu vực áp suất không cao 


và được gọi là đường nóng chảy. 


Hình 3.1. 


Sơ đồ giản đồ pha không gian của cacbon 
đioxit (A) và hình chiếu của nó trên 
mặt phẳng P - T (B) | 


Hình 3.2 trình bày ở dạng sơ lược (nghĩa là 
không tuân theo những tỉ lệ chặt chẽ) giản đồ 
pha của nước trong khu vực những áp suất 
không cao. Đường OC biểu thị sự phụ thuộc áp 


suất hơi bão hoà của nước lỏng vào nhiệt độ, 
-ứng với cân bằng nước lỏng => hơi và được gọi 


là đường hoá hơi. Đường OA biều thị sự phụ 
thuộc áp suất hơi bão hoà của nước đá vào nhiệt 


_—_ độ, ứng với cân bằng nước đá > hơi và được 


gọi là đường thăng hoa. Đường OB biểu thị 
nhiệt độ đông đặc của nước vào áp suất bên 
ngoài, ứng với cân bằng nước đá nước lỏng 


Phương trình của các đường nói trên là phương trình Clapeyron-Clausius (3.5). 


_ Sự so sánh những đại lượng ở vế phải của (3.5) cho thấy rằng hệ số góc của đường hoá 
hơi và hệ số góc của đường thăng hoa gần giống nhau (trường hợp thứ hai hơi lớn hơn 


trường hợp đầu vì AH, > AH,¡ ). Đối với những quá trình hoá hơi và thăng hoa, vì AV luôn 
luôn lớn nên biến thiên áp suất phải có ảnh hưởng đáng kể đến nhiệt độ chuyển pha (xem 
bài tập 3.1). Đối với quá trình nóng chảý, AV có trị số không đáng kể, do đó hệ số góc rất 
lớn (đường biểu diễn hầu như thẳng đứng). Trong trường hợp nước, đường biểu diễn có hệ 
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số góc âm (lệch sang trái), vì sự nóng chảy của nước đá diễn ra kèm theo sự giảm thể tích. 
Đặc điểm này giải thích một trong những tính chất bất thường có ý nghĩa thực tế lớn của 
nước : nhiệt độ nóng chảy của nước đá giảm khi áp suất tăng (xem bài tập 3.2). Trường hợp 
này không phổ biến vì ngoài nước ra, chỉ có một số ít chất khác (Bi, Ga, Sb, Ge, Si và một 
số loại gang) có tính chất giống như thế. Nói chung, đường biểu diễn này có hệ số góc 
dương (lệch sang phải) vì sự nóng chảy của các chất thường có kèm theo sư tăng thể tích. 

Tại các điểm trên cả ba đường, hệ là hai pha. Số bậc tự do của các hệ này là 
V = I+2-2 = I (hệ nhất biến). Điều này có nghĩa là nếu ta không muốn làm thay đổi số hay 
dạng các pha, thì ta chỉ có thể thay đổi tự do hoặc nhiệt độ hoặc áp suất. Khi một thông số 
thay đổi thì thông số kia sẽ thay đổi theo sao cho phù hợp với phương trình Clapeyron- 
Clausius: Thí dụ, nếu ta hạ nhiệt độ của hệ cân bằng gồm nước lông và hơi từ nhiệt độ Tị 
xuống T; thì một phần hơi sẽ ngưng tụ và áp suất sẽ giảm từ P¡ xuống P¿ (xem hình 3.2). 

Các đường OA, OB, OC chia giản đồ thành ba vùng ứng với sự tồn tại một pha : nước 
đá, nước lỏng, hơi nước. Trong mỗi vùng số bậc tự do của hệ là V = 1 + 2 —1=2, hệ là hai 
biến. Ở trường hợp này ta có thể thay dối tuỳ ý cả áp suất lẫn nhiệt độ trong một giới hạn 
xác định mà không làm ảnh hưởng đến số hay dạng của pha trong hệ. 


Ở điểm O (giao điểm của ba đường hoá hơi, thăng hoa, nóng chảy) còn được gọi là 
điểm ba, hệ gồm ba pha cân bằng đồng thời. Số bậc tự do trong trường hợp này bằng không 
(hệ bất biến), nghĩa là cả áp suất lẫn nhiệt độ đều có giá trị hoàn toàn xác định : 
P= 4,579 mmHg và T = 0,0100 20) Một sư thay đổi rất nhỏ của một trong hai XHNG SỐ 


cũng có thể làm biến mất một hoặc hai pha. 


Đường hoá hơi tận cùng ở điển tới hạn C ứng với Ppan =218 atm và T: nạn = 647,15 K. 
Trên điểm tới hạn nước không thể tồn tại ở trạng thái lỏng. 


EÀI TẬP 
3.1. Tính áp suất hơi bão hoà của nước ở 101 °C. Entanpi hoá hơi của nước ở 100 °C 


bằng 44 kJ.mol Ì 
Đáp số : P ~1,04 atm 


Nhiệt độ O ke ứng với cân bằng giữa nước đá và nước bão hoà không khí dưới áp suất l atm. Nếu ta 
đuổi hết không khí hoà tan và giảm áp suất bên ngoài xuống 4,579 TUIMĐTE thì nhiệt độ ứng với cân bằng giữa 


nước đá và nước tăng lên 0, 0100” 
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3.2. Khối lượng riêng của thuỷ ngân lỏng là 13,690 gml”Ì, rắn là 14,193 g.ml"”. Cả 
hai đại lượng đêu đo ở điểm nóng chảy (-38,87 °C) và 1 atm. Entanpi nóng chảy là 
9751p ' "Tính điểm nóng chảy của thuỷ ngân ở áp suất 10 atm. 

Đáp số : -38,81” 

3.3. Áp suất hơi (bằng mmHg) của uran hexaflorua rắn và lỏng Kiếp biểu thị bằng : 
2559, sộ 

T 





-IgPạy = 10,648 — 





“1511, 
lgPp = 7,540 Es T 3 


Tính nhiệt độ và áp suất tại điểm ba. 

Đáp số : 64°, 1122 mmHg. 

3.4. Cacbon tetraclorua sôi ở 77 ”C dưới áp suất l atm. Entanpi hoá hơi của nó bằng 
31 kJ.molÌ. Tính áp suất hơi của nó ở 25 °C. 

Đáp số : 0,156 atm. | _ 

3.5. Amoniac lỏng sôi ở -33,6 ˆC đưới áp suất l atm và ở — 65,5 “C, áp suất hơi của nó 
bằng 100 torr. Ở nhiệt độ nào amoniac lỏng có áp suất hơi bằng 10 atm. 

Đáp số : 23,9 “C. _ 

3.6. Khi nung nóng lưu huỳnh trực thoi chuyển thành lưu huỳnh một nghiêng. Tính 
entanpi chuyền pha từ các đữ kiện sau đây : _ 


l) Nhiệt độ chuyền pha ở áp suất 1,0133.10 lưu; là 96,7 °“C; 
2) Độ biến thiên thể tích bằng 0,0000138 m kg Ì ; 


3) = =3,2567.10 ”K.mˆ.N'Ì 


Đáp số : 501,243 J.mol"` 


3.7, Sự phụ thuộc của nhiệt độ nóng chảy của naphialen vào áp suất được biểu thị bởi 
xờNG trình : 


= 80,1 + 0,0371.1077P —186,99. l0 7p 
tên suất tính bằng N.m_: ^ 


Tính độ biến thiên KHIAND khi công chảy nếu độ biến thiên thể tích ở áp suất 
1,0133.10ẦN.m ˆ bằng nnh cm kg Ì 


Đáp số : 13861.” 


3.8. Khối lượng riêng vN bitmut lỏng và rắn ở nhiệt độ nóng chảy 271 ®C lần lượt 
bảng 10005 Mộ 9637 kgm ”. -Entanpi nóng chảy bằng 10878,4 kl kmol”". Ở áp suất 
506,65. 10.N.m., nhiệt độ nóng chảy của bitmut bằng bao nhiêu ? 


Đáp số : 268,83 “C. 
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ở, 


£luơng 4 
(ÂV HÀNG HOÁ HỌC 





Dựa vào các kết quả nghiên cứu thực nghiệm người ta nhận thấy rằng, ở những điều 
kiện xác định về nhiệt độ và áp suất, một số lớn phản ứng hoá học diễn biến tới một trạng 
thái cuối cùng (sau một thời gian dài hay ngắn) mà ở đó có tồn tại đồng thời cả các chất 
phản ứng với lượng ít hơn lúc ban đầu lẫn các sản phẩm phản ứng. Trạng thái này được gọi 
là trạng thái cân bằng của phản ứng hoá học. 


Việc TT cứu định lượng các cân bằng hoá học, dựa trên các quy luật của Nhiệt 
động lực học, là mục đích của chương này. 


4.1. ĐIỀU KIỆN TỔNG QUÁT CỦA CÂN BẰNG HOÁ HỌC 
Xét phản ứng hoá học 
VI +V 2Ä2 MOÒ d. = +V, 2Á» +...VIA, 


diễn ra trong điều kiện nhiệt độ và áp suất không đồi. Theo lứ. kề: biến thiên enfanDpi tự 
do của phản ứng sẽ là : | 


dG = >u;dn, | ID) 
_H¡ : hoá thế của chất I 

dn; : biến thiên số mol của chất ¡ (đối với chất phản ứng : dn,<0; đối VỚI BIẺ sản phẩm : 
dn; >0) _ 

Nếu phản ứng diễn ra đúng như phương trình hợp thức, thì ta có : 


dn dn dn | 
=————2.=..,=———L= Kho _—_ (4.2) 
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dG = (Vv 1 (4.3) _ 





—VẠ|H + ‹..) 


+V +...—VIH, 
PA, TY2HA, 1P 9E 


Ất 


Phương trình (4.3) biểu diễn biến thiên vô cùng nhỏ của entanpi tự do khi chuyển một 
lượng vô cùng nhỏ chất phản ứng thành sản phẩm, trong điều kiện tất cả các chất phản ứng 
và sản phẩm đều có nồng độ hay áp suất phần xác định. 


Khi có cân bằng : dG = 0 


SUY Ta : VI, TY HA VI DI lọt Ko =uu/= Ú 


hay Ð`v¡ụ, =0 (Đối với chất phản ứng v. >0; đối với sản phẩm v, <0) (4.4) 


Phương trình (4.4) là điều kiện tổng quát của cân bằng hoá học. Nó đúng cho cả hệ lí 
tưởng lẫn hệ thực, không phụ thuộc vào chỗ các chất phản ứng và sản phẩm ở trạng thái 
khí, lỏng hay rắn. 


4.2. KHẢO SÁT ĐỊNH LƯỢNG VỀ CÂN BẰNG HOÁ HỌC 


4.2.1. HẰNG SỐ CÂN BẰNG 
Xét phản ứng hoá học 


VIA ¡+ V2Á2 ——VỊA, +V2A, 


rể 
diễn ra trong điều kiện nhiệt độ và áp suất không đổi. 
Điều kiện để có cân bằng là : 


VIHA, †V2HẠ_ CIỀN l zY _ _(4.5) 


Thay ụ, =M; + RTlna. vào (4.5) rồi sắp xếp lại các số hạng ta được : 





| A, A | _ R 
RTln———*= VIH_: + V;MA: —VIH, — V¿ tu (4.6) 

| đa Ấi 2 

_ Ao 


Vế trái của (4.6) chính là -AG” của kăik ứng, do đó : 


`À „ã 
RTln———* = ~AG° 
4A BẠ, 
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T an _ _ẤO, ¬ 
L2 ~e RT -K(T) (4.7) 
NHA, ằ | 








v. >0đối với một sản phẩm phản ứng _ 


nHY Ha; = kD|) < 0 đối với một chất phản ứng | (.5) 
Các biểu thức (4.7) và (4.8) là các biểu thức toán học của định luật tác dụng khối lượng 
ở dạng tổng quát nhất. Hằng số K được gọi là hằng số cân bằng nhiệt động, Wư vắn tắt là 


hằng số cân bằng. K chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ. 
Chu thích 
1) Vì các số mũ trong biểu thức của hằng số cân bằng ứng với các hệ số trong phương 
trình phản ứng, nên để có thể sử dụng đúng trị số của hằng số cân bằng cần phải biết phản 


ứng được viết theo cách nào trong số các cách có thể có. Thí dụ , khi phản ứng giữa nitơ và 
hiđro được viết ở dạng : 


N;+3H; ——2NH; —Ñ)- 
ự _ 
` ẢNH, 
thì Sa SE. 
ˆN, 3H, ˆ 


còn khi phản ứng được viết ở đạng : 


| 3 _ "¬ 
ElÀ Di Tỏi SON NH, | (2) 
hì Ka= —NH - =.JK 
MP 2” 1/2/3/2 VỀ 
ẲN, ẩh 


| 2 
2) Hoạt độ là một hư số, do đó hằng số cân bằng là một đại lượng không thứ nguyên. 


2 


4.2.2. CÂN BẰNG HOÁ HỌC ĐỒNG THỂ 
4.2.2. 1, Cân bằng đồng thể trong pha khí 
Trong trường hợp này, các chất phản ứng và các sản phẩm đều là các khí. Nếu chúng : 


P, P, 
được coi là khí lí tưởng, thì a; == với P„ = Tờ và H;¿vy =H; .(T, P.)+ KT. Như 


I(k) 


... o o 

vậy, hằng số cân bằng được biểu thị qua các áp suất phần của các khí và được kí hiệu là Ko. 
— Vịip-ÁV . | | 

Kp=[IIP”]P: — 9) 


7-CSLT... nến | Q7 


VỚI Av=>v, -I>vị| 
Kp chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ, không có thứ nguyên và liên hệ với AG” của phản ứng 
bởi hệ thức : 
AG?=-RTInK, _ ` (4.10). 
Thí dụ, đối với cân bằng : 
Na + 3H; =—`2NH: 
Av=2-(-l-3)=-2 
2 m2 
PNH, IỀ 
N;ˆH, 
Nếu trạng thái tiêu chuẩn của khí tương ứng với P„ = l atm, thì phải biểu thị các áp 
suất phần bằng atm. | 
Các biểu thức khác của hằng số.cân bằng trong pha khí. 


Khi phản ứng hoá học xảy ra trong pha khí, ta có thể biểu thị hằng số cân bằng qua 
phần mol hoặc nồng độ mol, hoặc số mol của các chất phản ứng và các sản phẩm phản ứng 
lúc cân bằng. _ 


Trong trường hợp thứ nhất, nếu gọi n; là số mol của khí ¡ thì phần mol của nó bằng : 


n. P. 
] || 


Sìn P 


Thay kết quả này vào (4.9) ta được : 





X:= 


Av 
Kp=[ lJ&¡P) ' ]P-^Y =[Ix/ lz] | (4.11) 
Đặt K,(T,P)= IxịÌ _ (4.12) 


K„(ŒT,P) là một hằng số ở một nhiệt độ và áp suất xác định. Đó là hằng số cân bằng của 


phản ứng được biểu thị qua phần mol Xị mỗi khí. 
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K,(T, P) liên hệ với Kạ(T) bởi hệ thức : 


P Av ' _ 
K,Œ,P)= Ki] _ _ (4.13) 


Trong trường hợp thứ hai, bảng cách thay nồng độ mol của chất ¡ : 


ljè Ca vào (61,0 được: 
HỦT” nh Dạ: KHI ‹ LẦN ưỢợc : 
| | RT Av 
Kp= [Ii]RT)”]P-^Y =[[Iti" (E] 
Đặt —— K/(7= IIIYi _— 414) 


KcŒ) là một hằng số ở một nhiệt độ xác định. Đây là hằng số cân bằng được biểu thị 


qua nồng đớwöl cua các chất. Quan hệ giữa K, và Kp được biểu thị bởi hệ thức : 


P Av 
KV.) = Kp K (4.15) 


*= ` * `Ẻ “ : zZ «+ V 
Trong trường hợp cuối cùng, gọi n; là số mol của chất ¡ : n¡ = P. xã 


Thay giá trị này vào (4.9) ta được : _ 
| Av _ 
RT)?l -Av | RT TAV vụ, 


Đặt Kạ= IIn,i Ầ (4.16) 


Hằng số K, là hằng số cân bằng được biểu thị qua số mol n; của chất ¡. Giữa K, và Kp_ 


có các hệ thức : 


AVv Av 
K;=K `) PK S— PP dc (4.17) 
V 
| 


O n. O 


Bài tập 4.1 
Ở 450 °C hằng số cân bằng của phản ứng Ngoc + 3H¿@y =——2NH;(¿ là 


Kp= 15.107”. Các áp suất được biểu thị bằng atm. Tính xem có bao nhiêu phần trăm hỗn 
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hợp ban đầu (N; + 3H,) đã chuyển thành NH; nếu phản ứng được thực hiện ở 500 atm, 
1000 atm. | | 


Lời giải - 
2.. “a8 
| te hG xự 
NH ` 
Kp= ——>~—=I,50.10 
PN -Ứhụ 


2 2 


Các áp suất đều tính bằng atm, P, = l atm. 


— Ỷ—=l,50.102 —— 

PN, ĐH, | _ 

đụ =3Py, _ — 

PN, đ Pụ +Pnụ, =P Œ= 500, 1000 atm) @) 
Từ (2) và (3) ta có : 

PN, = nh -Bnm,) _ " (4) 

FH. =SŒ-Pụm ) _ (9) 


Thay (4), (Š) vào (1) ta được : 


2 
P 
N 
= I,50.10”” 
_ ỊP _p.Ý 
25 Nng 
P 
NH 
hay ————>-=I,26.10” | (6) 
(P~Pụy, ) 
hay 1,26.10 ” PÑy, = 2,26 Pạ, + 315 = 0 (khi P = 500 atm) _Œ) 
_1,26.107” PÑy, — 3,52 PNụ, + L6. 10” =0 (khi P = 1000 atm) (8) 


Giải các phương trình (7), (8) và chọn nghiệm chấp nhận được, ta có : 


Pạụ, = 152 am khi P = 500 atm và P.y, =421,6 atm khi P= 1000 atm. 
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Nếu gọi œ ,œ là phần của hỗn hợp ban đầu (N› + 3H›) đã chuyển hoá thành NHạ ở áp 


suất 500 atm và 1000 atm, ta có : 





œŒ 152 
——“=— (9) 
_ 2-ơœơ 500 
œŒ' _ 421,6 (10) 
2—œ 1000 


Giải (9) và (10) ta được : œ = 46,22 %; œ'=59,31% 
Bài tập 4.2 _ 


Ở nhiệt độ cao, khí hiđro florua bị phân l¡ một phần thành hiđro và flo theo phương 
trình phản ứng : _ ¬ _ 


__ Ở 1000 °C hằng số cân bằng Kp= 1,00.10, Tính nồng độ các chất khi thực hiện sự 
phân l¡ I mol hiđro florua ở 1000 °C trong một bình kín thể tích 2 j. 


Lời giải : 


[HF]” 


=Kc=K„=I,00.10!° (1) 
Theo hệ số của phương trình phản ứng : _ 
[Hạ] = [F;] _ _ __ @ 
Theo định luật bảo toàn nồng độ : 
[HF] + 2[F;] = 1:2 = 0,5 mol] ` 
[HF] =0,5 - 2[F¿] - ˆ @ 
Thay (2) và (3) vào (1) ta được : | 


[E,f 


————p~ 1,00.10-13 _ _— 
(0,5—2[F; ]) 


Vì K quá nhỏ nên ta có thể bỏ qua số hạng 2[F¿] ở mẫu số và (4) trở thành : 


_ T0I 


[F,f 


. =I,00.10” Ö, 
,50)“ - 





[Fa] = [H;] = 1,58.10 “ M; [HF] ~ 0,50 M. 
Kết quả tính cho thấy việc giải gần đúng ở trên là hợp lí. : 


Trong trường hợp các chất phân ứng và các sản phẩm là các khí thực thì việc thiết lập 
hằng số cân bằng cũng giống như công việc đã được trình bày ở trên. Điểm khác là, ở đây 


f. , : 
phải thay a, ..» Biều thức của hãng số cân bằng có dạng :. 
4 _ 


K;= |TIỆ: |p,^* 6Q (4.18) 


Cũng như Ko», K; chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ. 
4.2.2.2. Cân bằng đông thể trong pha lông _ 
Nếu các chất phản ứng và các sản phẩm hoàn toàn trộn lẫn vào nhau ở trạng thái lỏng 
và dung dịch được coi như lí tưởng thì trong biểu thức của hóa thế của chất ¡, ta thay a; = X; 
(x¡ — phần mol của chất nguyên chất ¡ trong hỗn hợp lỏng). 
H;(,x;)=h; (T)+ RT Inx, 
Khi đó (4.8) trở thành : 
TIx,¡= K,() (4.19) 
Quan hệ giữa K„ và AG, của phản ứng được biểu thị bởi hệ thức : 
AG”=-RTInK, (4.20) 
Thí dụ, đối với phản ứng : 
CH;COOH,, + C¿H;OH,, ——CH;COOC;H;¿› + HO, 


K,Œ) k Ã sste 'Ã nước 
axit rượu _ | 
Trong trường hợp dung dịch không phải là lí tưởng thì a; = y, x¡ và biểu thức của hằng 


_số cân bằng có dạng : 
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K,= H@&;y,)' =IIx, ý! " (4.21) 
Trong trường hợp đặc biệt, phản ứng diễn ra trong dung dịch nước loãng thì có thể coi 


¬-- C, 5 
hoạt độ của chất tan bảng nồng độ mol của nó (a; = P8 „CS = l mol] ` 


O 
Thí dụ, đối với phản ứng : 


CH;COOH + H;O ——>CH;COO" + HO” 


“CH„coo- ẨH.o* [CH,;COO ][H,O”] 1 


KŒ)= ————————=K,(Œ)= - 
' 2CH,COOH ÊH,O _ [CH;COOH| Cọ 


4.2.3. CÂN BẰNG HÓA HỌC DỊ THỂ 


Trong trường hợp này, cách viết biểu thức của hằng số cân bằng phụ thuộc vào bản 
chất của các pha có mặt trong hệ phản ứng. 


4.2.3.1. Hệ phản ứng gồm một pha lỏng và một pha khí 


Khi viết biểu thức của hằng số cân bằng, t ta › thay hoạt độ của các chất khí nguyên chất 
bằng áp suất phần của chúng và thay hoạt độ của các chất trong pha lỏng bằng phân số mol 
của chúng, hoặc bằng nồng độ mol nếu là dung dịch nước loãng. 


Thí dụ : Đối với cân bằng sau đây trong dung dịch nước : 


Ce†? x*°ñ =—Cc?' +HŸ 


Sqa T2 2q a4) * “ (aq) 
3 1/2 
K(T)= CCe*+ Êm: _[Ce "]H ] 1 F1 — 
â al/2 [Ce2?] C _p⁄2 
Ccft ` H, 6H, 


4.2.3.2. Hệ phản ứng gồm một hay nhiều pha rắn và một pha khí 
Xét cân bằng : 
đáy ái 
K(= _GO 2C; 
ˆCaCO, 
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Nếu chấp nhận CO: là khí lí tưởng thì hoạt độ của nó bằng áp suất của nó. CaO và 
CaCO+a được coi như các chất rắn nguyên chất ; hoạt độ của chúng bằng đơn vị. Như vậy : 


P, 
CO, 


P 


O 





K)= 


4.2.3.3. Hệ phản ứng gôm một pha lông và nhiêu pha rắn 


Trong trường hợp này, khi viết biểu thức của hằng số cân bằng chỉ cần để ý đến phân 
số mol của các chất tan trong pha lỏng. Nếu là dung dịch nước loãng thì có thể thay phân 
số mol của các chất tan bằng nồng độ mol. 


sở r ————=. ^- 
Thí du : Ag;aCrO¿v ——> 2A B am + CrỌ 4(aq) 
sà 2-1: 
LAs° ÉICrof ] 
c 
O 


Kc( T = 


4.3. QUAN HỆ GIỮA BIẾN THIÊN ENTANPI TỰ DO VÀ HÀNG SỐ CÂN BẰNG 


Xét phản ứng sau đây giữa các chất khí, được coi như lí tưởng, ở nhiệt độ và áp suất 
không đổi : 


VIẬI +V 2ÂÄ2 “=. +V2A„ 
Biến thiên entanpi tự do tu phản ứng là : 
AG =(v,Gạ; +v;Gạ, ]~(v,Gạ, +vạGạ, } 
Nếu mỗi chất phản ứng và mỗi sản phẩm phản ứng đều có áp suất phần bằng 


P„ = 1 atm thì biến thiên entanpi tự do của phản ứng sẽ bằng hiệu các entanpi tự do tiêu _ 


chuẩn của các sản phẩm phản ứng và của các chất đầu : 
°o_ |. n0. ' O0 mat —=o 
AG -[vốy cuốn. -(v/BN .. 


Như vậy : 


AG-AG” = v G CC +, G ¬=G: —| V G Si #Ws GŒ ST | 
SẠC TI AI “( A A, ĐÁ Â Á, Aa — Á¿ 
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Từ (2.28 b) ta tính được hiệu entanpi tự do của một mol khí lí tưởng ở áp suất phần P 


atm và ở áp suất phần P„ = lIatm. 


G-G”=RTin— _ ho Á (4.23) 


O 
Thay (4.23) vào (4.22) ta được : 


V, 





PI ` 
AG-AG° =RTIn———2 h BA 
P.IP2 
Ai A¿ 
VỚI : Av=|vị+v;]~(Vạ +V;) 
ph P2 
_\ : _ 
AG =AG°+RTin——? pr^v (4.24) 
5V BỸ) = _ 
1 Aa 
Vì AG° =~RTInKp 
nên (4.24) trở thành : 
LN _ 
AG=RT| In-^L^2 p-AY- InK (4.25) 
P 
Bài P2 


À2 


Đối với các phản ứng hoá học diễn ra ở điều kiện nhiệt độ và thể tích không đối trong hỗn 
hợp khí lí tưởng hoặc dung dịch lí tưởng, ta có hệ thức tương tự biểu thị biến thiên của năng 
lượng tự do AE. Trong trường hợp này thành phần của hệ được biểu thị bằng các nồng độ. 


CC? 
AF =RT NA. CˆˆY ~In K 
Cà Cả? _ 


C (4.26) 


Các phương trình (4.25) và (4.26) được gọi là phương trình đẳng nhiệt của phản ứng 
hoá học. Chúng cho phép tính biến thiên entanpi tự do và năng lượng tự do của phản ứng 
_ hoá học từ những đữ kiện có liên quan đến cân bằng hoá học và từ đây biết được chiều diễn 

biến của phản ứng. 
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Bài tập 4.3 
Ở 504 K, hằng số cân bằng của phản ứng : 


2CHạOH„; ——>HCOOCH;¿; + 2H; 


bằng 0,140. Phản ứng sẽ diễn ra theo chiều nào ở nhiệt độ này nếu hỗn hợp ban đầu có 


thành phần : 82% rượu, 10% hiđro, còn lại là este. Áp suất của hệ bằng 1,2 atm. 


Lời giải : 


_Ở điều kiện đã cho : 


F€H,OH =1,2.0,52 = 0,984 atm ; "Ỷ =Il1,2.0,1I0=0 12atm ; 


Pucoocu, = l.2.0,08=0,096atm 


AG+ (Phản ứng) = 8,314.504 |'In : 
84 


Phản ứng diễn ra theo chiều thuận. 


Bài tập 4.4. 


0,122.0,096 


-n014] =— 19215]. 


Ở T = 600 °C và P = 1,38.107N.m ˆ, độ phân li của phosgen theo phản ứng : 


COCl, ——CO + Cl; 


bằng 0,9. Phản ứng sẽ diễn ra theo chiều nào nếu áp suất phần của mỗi chất hợp phần đều 


bằng 1,013.107N.m ”. 


Lời giải 


Trước hết phải tính hằng số cân bằng của phản ứng. Gọi n là số mol COC]l›; đem dùng 


và P là áp suất của hệ lúc cân bằng. 
COC]l; =——— CO + Œ; 
Lúc đầu no 0 0 


Lúccảnbằng  n(l—œ) nơ nơ 
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Tổng số mol khí 
n 


n(Í+œ) 


L 
_ 


"` 


Pcodqúc cân bằng) = FQỊ, ( lúc cân ìn bằng) =  I- Kc..l 


HÙ, _ l+ơ 





n(l1— nũ-øœ)b _l1-œ 





P lúc cân bằng) = P 
BI nh UP ôn ca 
| Sự 2 
5ý S0 CC}: ii «cụ s : 
Kp=———DP = _ 5 P. L:P tính bảng atm, P, = l atm. 


Ø 
FCOCL, l-ơ 


_ (138.10 :1,013. 105)0, 9ˆ 


K 
c= 1—0,92 


= 5,80 


Ở điều kiện khảo sát: - 

AG (phản ứng) = 8,314.873(In1—In5,80) =~12883 J. 
Phản ứng diễn ra theo chiều thuận. 

Bài tập 4.5 

Ỡ 444 °C, hằng số cân bằng của phản ứng : 


bằng 50. Xác định chiều của phản ứng nếu thành phần của hỗn hợp ban đầu là 


CŒ, =2moLl 1C 


H, L, =5mol.ITÌ và Cu¡ =10 mol.” 


Lời giải 


Để xác định chiều của phân ứng ta tính độ biến thiên năng lượng tự do AF của Si haU 
ứng ở thời điểm ban đầu. 


AF = 8,314. an[nÉP ng) - =-9594]J. 


Phân ứng diễn ra theo chiều thuận. 


4.4. SỰ CHUYỀN DỊCH CÂN BẰNG - 


Khi một phản ứng hoá học đã ở trạng thái cân bằng thì trạng thái này được giữ lâu bao 
nhiêu cũng được, nếu các yếu tố quyết định cân bằng như nhiệt độ, áp suất, nồng độ ... 
không thay đổi. Tuy nhiên, nếu một trong các yếu tố này thay đổi, thì sẽ có sự chuyển dịch 
cân bằng. Hai yếu tố ảnh hưởng quan trọng nhất là nhiệt độ và áp suất. 
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1.4.1. ẢNH HƯỞNG CỦA NHIỆT ĐỘ. ĐỊNH LUẬT VAN T HOFE 


“Sự tăng nhiệt độ của một hôn hợp cân bằng (ở P kẻ V = const) làm chuyển dịch cân 
bồng theo chiêu của phản ứng thu nhiệt". 


Thị dụ : 

2NH; _ Nạ+3H,- AH(chiểu l)=+91,8 kJ 
Khi T⁄ cân bằng Biulh dịch theo chiều 1. 

25O; + O; = 2SO;_ AH° (chiều 1) =—198 kỊ 


Khi T⁄ cân bằng chuyển dịch theo chiều 5: 


Để có thể hiểu vấn đề này một cách định lượng, chúng ta khảo sát việc thiết lập hệ thức 


liên hệ biến thiên của hằng số cân bằng theo nhiệt độ với hiệu ứng nhiệt của phản ứng trong 
những trường hợp sau đây : 


1. Cân bằng diễn ra trong pha khí hay cân bằng dị thể khí — rắn 


Như đã biết, ảnh hưởng của nhiệt độ đến biến thiên entanpi tự do của phản ứng hoá học 
được biểu thị bởi phương trình Gibbs -Helmholtz (2.37b). 


„Ä\*i 
1#) 
O 
Nho nn...... 
dT - T7 
-_ Thay AG”.= -RTlnKp vào đó ta được : 


dinK, AH' 
= P-_—T _ (4.27) 
_ RT | 








__ Phương trình (4.27) là phương trình đẳng áp của phản ứng hoá học hay phương trình 
đẳng áp VantHoƒ. 


AVv 
Kp= ‹Í#] _ =lnKs=InK, + AvlnRT - AvilnP, 
O 


Lấy đạo hàm đối với T 
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dlnKEy _ dinK, „Ấy dinK _ dlnKy Av 


—= —> = 
đT dT T dT- dT  T 











O O 
dinK,_AHT-AvRT AU7 














đT R2 RT2 
dinK, AU? 
: (4.28) 
dT XS 


Phương trình (4.28) là phương trình đẳng tích của phản ứng hoá học hay phương trình - 
đăng tích Vant Hoƒ. 


độ, Cân bằng diễn ra trong pha lỏng 
Bằng phương pháp tương tự như ở trên ta tìm được : 


rO 
dinK,_ AH2 
đT RT” 








a) (4.29) 


| din K, “AH® 
b) TT + > (khi cân bằng diễn ra trong CŨ dịch nước loãng) (4.30) 
RT 








Các phương trình (4.27), (4.28), (4.29) và 4. 30) cho thấy một cách định lượng ảnh 
hưởng của nhiệt độ đến sự chuyển dịch cân bằng. 


Khi AH >0và AU7. >0 thì Kp và K, và Kx đông biến với T. Sự tăng nhiệt độ làm 
cho cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận. 


Khi AHT <0và AU <0thì Kp, K, và Kx nghịch biến với T. Sự tăng nhiệt độ làm 


cho cân bằng chuyển dịch theo chiều nghịch, tức là chiều thu nhiệt. 
Thực nghiệm đã chứng tỏ rằng InK là một hàm afin của trong một khoảng nhiệt độ 
rộng. Điều này có nghĩa là AH" được dối như một hằng số trong một khoảng nhiệt độ rộng. 
Như vậy, khi tích phân các phương trình (4.27), (4.28), (4.29) và (4.30) ta được : 


O O 
InK =- Sề SA Cà Nu + consf (4.31) 
RT 


Nếu lấy tích phân trong giới hạn T\, K¡ và Tạ, K; thì được : 
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nẤ¿ ng _] TT 


K, R 


Các phương trình (4.31) và (4.32) được dùng để tính AH”(AU”) dựa vào biến thiên hằng số 
cân bằng khi nhiệt độ thay đổi và để tính hằng số cân bằng ở những nhiệt độ khác nhau. 
Bài tập 4.6 _ 


Sự phụ thuộc vào nhiệt độ của hằng số cân bằng của phản ứng : 


được biểu thị bởi phương trình kinh nghiệm : 


lgKp= = —0,783lgT+0,00043T 


1) Tìm hiệu ứng nhiệt tiêu chuẩn của phản ứng ở25“C. 

2) Tính hiệu ứng nhiệt của phản ứng trong khoảng 800 - 1000 “C, nếu chấp nhận rằng 
trong khoảng nhiệt độ này hiệu ứng nhiệt của phản ứng không phụ thuộc vào nhiệt độ. 

Lời giải. _ 

1) Chuyển IgK› sang InK›. 


2 | : 
lnKp = —— —0,783In T + 2, 305.0,000431 


Lấy đạo hàm theo nhiệt độ ta được : 








_ dlnK | - | : 

P __ 2,303.2116 0,/83 +2.303.0,00043 = AH 

dT _ Tˆ PC Cự | RTˆ 
SUY Ta : 


AH° = -2,303.2116R — 0,783RT + 2,303.0,00043R.T? 
ÖT=298 K, AH9,„ =~2,303.2116.8,314 — 0,783 .8,314.208 + 2 303.0,00043.8,314.298ˆ 
= 41724 k] 


2) Theo (4.32) ta có : 
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ae. KT, K; 


TT, K, 


ÖT¡ =(273 + 800K, IgKp ¡ợ;; =0,0093 và ở T; = (273 + 1000)K, IgKp tz;s =— 0/2215. 
Như vậy, trong khoảng nhiệt độ 1073 —-1273K: 


AH°= 8,314.1073.1273 
1273-1073 


Bài tập 4.7. 


.2,303(-0,2215 -0,0083) =—3000 J 


Hằng số cân bằng của phản ứng : 


l 
ĐC 20M5)”. NRRMBS TC 
Ở một số nhiệt độ là như sau : 
TK 1023 | 1218 1362 1474 1667 
Kụ 112/7 20,18 7,98 - 4.431 1,81 


Giải thích kết quả thực nghiệm trên. 

Lời giải 

_ Hằng số cân bằng của phản ứng giảm khi nhiệt độ tăng, vậy phản ứng phải phát nhiệt. 
Ta tính hiệu ứng nhiệt của phản ứng trong khoảng nhiệt đệ 1023-1667 K từ các dữ kiện đã 

cho để xác nhận kết luận này. Từ các dữ kiện đã cho, ta có : 


TK 1023 1218 1362 1474 —_ 1667 
x10 9775 8210_ 7,342 6,789 5,999 
-IgKp — 2/052 1,305. 0,902 0,634 0,257 


Từ các kết quả này, vẽ đường biểu diễn của hàm  ¡œ, 


20 
lgKp= tln Jeem hình 4.) 





Đường biểu diễn là một đường thẳng có : | tũ 
2,052-0,257 AH 
(9,775 —5,999).10” 2,303R . 5s 6 7 8 § 10 +0 
_AH=-9102kl _ Hinh 4.1 


Phản ứng là phát nhiệt, kết luận ở trên là đúng. 
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Lư 
*Ø„ 


4.4.2. ẢNH HƯỞNG CỦA ÁP SUẤT. ĐỊNH LUẬT LE CHALELIERÌ 


"Sự tăng áp suất của một hôn hợp cân bằng (ở T = const) làm chuyển dịch cân bằng 


theo chiều làm giảm số mol các khí". 


Thí dụ : Phản ứng. 
1ˆ „ 


chuyền dịch theo chiều 1 khi tăng áp suất. 
Phản ứng : 
FezO¿vp + CO; =———` 3FeOn + CO¿2¿y) 


không chịu ảnh hưởng của áp suất. 


Từ (4.13) ta có : 
P Av 
K,ŒT, °) = Kb E3 | 
InK,(T,P) = InKp— Av InP+ Av InP, 
Ea 6> _Ấy 
ỚP T ØP x; P 


_ “| __Av (4.33) 
: | 











ðP: P 
Phương trình (4.33) cho thấy: 


l) Đối với các phản ứng diễn ra với sự giảm số mol khí (Av< 0) thì khi P tăng, K, _ 
tăng, nghĩa là cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận (chiều làm giảm số mol khí hay làm 
giảm áp suất). ' _ 


' Nhà hoá học Pháp 
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2) Đối với các phản ứng diễn ra với sự tăng số mol khí ( Av > 0) thì khi P tăng, K, 
giảm, nghĩa là cân bằng chuyển dịch theo chiều nghịch (chiều làm giảm áp suất). 


Bài tập 4.5 
Xét một hỗn n khí cân bằng do sự: nhiệt phân COC]; ở nhiệt độ T' theo phương trinh 


phản ứng : 


COCI, —=CO + Q 


Ở nhiệt độ này, độ phân l¡ của COCI, là 0,25, áp suất tổng cộng là P = I atm, thể tích 
của hôn hợp là V. 

Người ta thêm vào hỗn hợp này cùng một thể tích đó của Cl› ở nhiệt độ TT, áp suất 
Ï aim, rồi nén cho thể tích của hệ trở lại như cũ (bằng Sở Tính độ phân l¡ của COCI›; và 
giải thích kết quả thu được. 


Lời giải 


Gọi n là số mol lúc đầu của COCI›, œ là độ phân l¡ của NG ở nhiệt độ Tvàáp suất 
P= lam. 








COCI —= Có + 1; Tổng số mol khí 
Thời điểm đầu n 0 0 n 
Thời điểm cuối n(l—œ) nœ nơ n(l+Œ) 
| | _ 
Áp suất phần P, P_—— P= P—— 
l+œ l+ơ l+ơ 
ở thời điểm cuối 
n: | 
CÓ “C:.-j 
Phun vẽ TÌ o= latm) 
CÓCI = 


l 
Thay các trị số của P, P„ và œ vào đh ng trình trên ta được Kp(T) = Xẽ 


Số mol C1; được thêm vào hỗn hợp là n(1+ œ) = 1,25 n. 
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Gọi P là áp suất của hỗn hợp cân bằng mới ở nhiệt độ T, thể tích V và œ là độ phân li 


của COCI› ở điều kiện mới ta có : 


COCl, —— CO +:jCl; Tổng số mol khí 


Thờ đểm đầu n  - 0 125n 225n 
Thời điểm cuối n(1—œ) nœ n(œ+l25) n(œ+2,25) 
Áp suất phần P, P Hi P' =— P A2 By s Si 


œ +2,25 œ+225  œ+2/25 
ở thời điểm cuối | _ 
- œ(œ%+l25) 1 


Kp=P. = 
(1-œ)(œ+2,25) l5 


(1) 
Nếu để ý rằng ở nhiệt độ T, thể tích V, áp suất tỉ lệ với số mol các khí, ta có : 


- œ+2,25 


KẾ. 
P I,25 


(2) 


œ'(œ'+1,25) _ 1 
1254I-œ) l5 


Thay (2) vào (1) ta được : 
hay 12ơœ' + I6œ' =1=0 
.œ=0,06 

_ Thay giá trị này vào (2) ta được : 
P = 1,85 atm. 
Độ nhân lỉ của COC]› giảm vì cân bằng đã chuyển theo chiều nghịch do sự tăng áp suất. 


Hai định luật trên là hai khía cạnh của một nguyên lí tổng quát về sự chuyển dịch cân 
-bằng : nguyên lí Le Chatelier. 


Nguyên lí được phát biểu như sau : ”Kh¿ một hệ đã ở vào trạng thái cân bằng bên, sự 


thay đổi một yếu tố cân bằng làm chuyển dịch cân bằng theo chiêu chống lại sự thay đổi đó." 
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Nguyên lí Le Chatelier cho biết ảnh hưởng của các yếu tố khác, ngoài nhiệt độ và áp 
suất, đến sự chuyển dịch cân bằng. Nếu cân bằng của một quá trình phụ thuộc vào các 
trường ngoài như điện trường, từ trường hoặc trọng trường, thì biến thiên của. các trường 
này cũng làm tăng cường quá trình theo chiều làm giảm ảnh hưởng của tác dụng đó. Sự đưa 
thêm vào hệ một lượng bổ sung của một trong các chất hợp phần của phản ứng cũng có ảnh 
hưởng hoàn toàn tương tự, và ta có thể khẳng định điều này bằng cách khảo sát hằng số cân . 
bằng (xem bài tập 4.8). 


-_ Nhiệt động hoá học cho phép xác định một cách định lượng tất cả những ảnh hưởng 
đó, ngay cả trong trường hợp mà nguyên lí Le Chatelier tô ra bất lực. 


Bài tập 4.9 


Cân bằng : 


N; + 3H; ———2NH; 


sẽ chuyển theo chiều nào khi : a) Người ta cho thêm agon vào hỗn hợp.cân bằng nhưng giữ 
cho thể tích không đổi. b) Người ta thêm agon vào hỗn hợp cân bằng nhưng giữ cho áp suất 
không đối. - 





Lời giải. 
a) Ta CÓ : 
2 2 2 2 
P2 P? P 2 _ _ 
NH NH, " ¬ 
Kp= ——= — V: Thê tích của hệ : 
Pạ P, 3 (RT 
N; H, _ ÔN: ”H,. 
s) 
| ỦNH, `. 
Vì V = const, Kp = const do T = const nên K„ =———*—~ =cons!. Như vậy, có sự tăng _ 
Nụ 
: %. ŠÖ % 
áp suất của hệ nhưng không có sự chuyển dịch cân bằng. 
2 
Ÿ 
b) Kp = Kn lm) la 


| 2 
V T 
Nếu P = const thì sự thêm agon làm tăng V. K; = const, lạ.) tăng, vậy K„ phải 
giảm. Sự thêm agon làm chuyển dịch cân bằng theo chiều nghịch (chiều làm phân li NHạ).. 
Chú thích : 


Trong trường hợp này, ta không thể dựa vào nguyên lí Le Chatelier để dự đoán chiêu 
diễn biến của phân ứng. 
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BÀI TẬP 
4.1. I)Ở 63 5C hằng số cĩủ bằng Kp của phản ứng : 
N;O¿w) ——2NOz¿ 
là 1,27; P tính bằng atm. Tính thành phần của hỗn hợp (phần mol) khi áp suất tổng cộng lần 


lượt bằng l atm và 10 atm. Qua đây có thể rút ra kết luận gì về ảnh hưởng của áp suất đến 
sự chuyển dịch cân bằng ?- _ 


2) Ở nhiệt độ 27 °C và áp suất 1 atm, độ phân li của NO là 20%. Phản ứng trên là 
phát nhiệt hay thu nhiệt 2 


Đáp số: IỞP=lưm:X\o =066, — X 
z 


No, =034 
ƠP=10atm ` NO, = 0,30, S ẨN,O, =0, 79 
4.2. Hằng số cân bằng của phản ứng : 
CO + H;O(y —=> =———`CO¿q) + Hạyo, 


bằng 0 „63 Ở 986 ”C. Người ta cho vào một bình ở nhiệt độ đó một hỗn hợp gồm 1 mol hơi 
nước và 3 mol oxit cacbon. Áp suất tổng cộng lúc đầu là 2 atm. Hãy tính : 


a) Áp suất tổng cộng lúc cân bằng. 
b) Số mol hiđro lúc cân bằng. 
c) Áp suất phần mỗi khí trong hỗn hợp cân bằng. _ 
Đáp số : a) 2 atm; b) 0,68 mol; c) ỨH o= luc atm,Foo = ship = 0,34 atm ›Pco = 1,16 am. 


4.3. Xác định khả năng diễn biến của phản ứng: 


2CH¿ —> 05 Ể) +3H; (k) 


ở điều kiện tiêu chuẩn từ các đữ kiện sau đây : 


Chất CH¿qo C;Hạuy  Hạy 
AH°, kJ.moLÌ -7481 226,02 0 
S°,J.mol!.K”” 186,3] 200,83 — 130,52 
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4.4. Tính áp suất cân bằng của CO; trên CaCO+a ở 25 ”C từ các dữ kiện sau đây : 
Chất _ COzqœ CaO,„ CaCOz¿. 


o 
ÀO, 2og 


kJmoll  -39438  -602,5 -1127,59 
Đáp số : 2,S.] 0ˆ“ atm 
-_ 4.5. Hằng số cân bằng của phản ứng 


ở 699 K là 55,3 ; các áp suất phần tính ra bar. 


Người ta cho l mol H; và 1 mol l; vào một bình cầu thể tích V lít ở nhiệt độ nói trên. 
Tính lượng HI thu được. 


Đáp số : 1,5762 mol hay 201 6 g. 
_ 4.6. Phản ứng tách Hạ của rượu isopropilic để cho axeton 
CH;CHOHCH;„) —— CH;COCH;q¿ + Hạy, 
được thực hiện ở áp suất 0.947.107 Pa và 452K với sự có mặt của một chất xúc tác. Khi có l 
cân bằng độ phân l¡ œ bằng 0,564. | 
Tính AG” của phản ứng. 
Đáp số : 3,088 kỸ. 
4.7. Hằng số cân bằng của phản ứng 


bằng 10 ở 690 ”“C và AH = - 42,68 kJ 


_ Tính áp suất phần của mỗi khí lúc có cân bằng khi người ta trộn 0,2 mol H;O và 0,4 
mol CO trong một bình có thể tích 5 1 ở 500 K. 


AT. | 3a. | 5 __ | 
Đáp số: F.o_ =Pụ, = 1,63.10°Pa,Pco = 1,65.10)P4, Pụ o =10° Pa. 
4.8. Xét ảnh hưởng của sự tăng áp suất và sự giảm nhiệt độ đến các cân bằng sau đây : 
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AHF (]) 


Ngạy + 3H2œ —2NH¿() -92,07 
COqạ; +2H;ạq„¿ ——>CH;OH,, _ _—90,81 
2H; q+O¿y  =——>2H;O,p _ -571,67 
CŨ; ạ +ẴHạO¿y —>2HCl + 20: ` +67,79 
COạ¿ + HạOạy —>CO¿¿y + Hạ -42,68 
CH¿q + HạOạ, =—C0, + 3H¿( + 206,32 


4.9. Người ta cho 
Chất _- Ban Ban Ba 
H9 Q.mol})- 102840 -105755 4088 0 3143 
1) Tính hằng số cân bằng của phản ứng 


ĐL cau) † ĐỊ, an BỊ _ 
2) Tính nồng độ của Brạ Br”, Br; cũng như áp suất của Br; khi người ta thêm một 
lượng dư Br; lỗng vào một dung dịch nước KBr có nồng độ ] mol.] `. 


⁄ Bộ cd hi KC —]_ ` ca -Í : 
Đáp ĐÃ T) t5jềm: 2) [ Brl=0,24 mol l `, [ Br„) ÌE 0,192 moll ˆ 


ẽ ` “. ˆ 
[By a)Ì =0,76 moÈl `, Ty = 0,26 bar. 
4.10. 1) Cho phản ứng : 


-CuBr;„y ==CuB[r( + 2 Br2() 
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Ở trạng thái cân bằng Pạ, = 5,1 mmHg khi T= 450 K và Pạ, =510 mmHg, khi T= ˆ 
5350 K. 

Tính AH” và AS” của phản ứng. 

2) Người ta cho 0,2 mol CuBr;,„ vào I bình rỗng có V = 2,24 I ở 550 K. Tính số mol 
Br;. Khi V bằng bao nhiêu thì CuBr„ chuyển hoá hết. | 

Đáp số 1) AH” =47,4 kJ.mol 1; AS““ =84,5 J.K” moi”. 2) 0,033 mol; 6,7 Ì. 

4.11. Ở 1000 K phản ứng : 

COq) + HạOq) C—COzqw,+ Hạyo 

diễn ra tèo in nào nếu thành phần của hỗn hợp ban đầu(tính ra % mol) là : CO —10%; 
H;O-25%; CO„-3%; H„-10%; N›-52%. Ở nhiệt độ này K; = 1,39. Áp suất của hệ là 1 atm. 

4.12. Cho phản ứng : 


Na 8 3H; =——`2NH:a 


Ở 450 °C, K; = 5,2.10””, các áp suất được biểu thị bằng atm. 


1) Xác định tỉ lệ của nitơ và hiđro của hỗn hợp ban đầu để cho số mol amoniac là cực 
đại lúc cân bằng. 


2) Người ta trộn 0, 1 mol N; và 0,3 mol H; ở 450 ”C trong một bình 0,1 I. Tính số mol 
các chất lúc cân bằng. 


3) ỞTT = const, cân bằng được thiết lập trong một bình thể tích V : áp suất tổng cộng P, 
áp suất phần của nitơ PN, . Người ra ghép bình này với một bình, cũng có thể tích V, chứa 


nitơ ở áp suất P rồi tháo Bổ vách ngăn giữa hai bình. Cân bằng sẽ chuyển dịch theo chiều 
nào ? 


Đáp số 1) 1 moi Nạ, 3 mol Hạ, 2) nụ =6.10 7” moi; nụ = 18.107Ê môi; nụ, = 8.10 ” mọi. 
2 2 | 
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0ương 5 
cơ SỞ CỬA ĐỘNG HOÁ mọc 





Nhiệt động lực hoá học cho phép giải quyết một vấn đề quan trọng đầu tiên về các - 
phản ứng hoá học. Đó là vấn đề khả năng và mức độ diễn biến của một phản ứng hoá học 
theo một chiều xác định. Tuy nhiên, để có thể sử dụng được một phản ứng hoá học thì 
không thể chỉ biết khả năng diễn biến của nó mà còn phải biết cả tốc độ diễn biến của nó 
trong những điều kiện cụ thể xác định. _ 


Việc nghiên cứu tốc độ phản ứng là nhiệm vụ của bộ môn Động hoá học. - 
5.1. MỘT SỐ KHÁI NIỆM VÀ ĐỊNH NGHĨA CƠ BẢN 


5.1.1. PHẢN ỨNG ĐỒNG THỂ VÀ PHẢN ỨNG DỊ THỂ. 


Các phản ứng hoá học có thể là đồng thể hay dị thể. Phản ứng được gọi là đông thể khi 
chúng diễn ra trong hệ một pha. Đó là phản ứng giữa các chất khí, giữa các chất lỏng hoàn 
toàn trộn lẫn với nhau, các phản ứng trong dung dịch. Phản ứng đồng thể bao giờ cũng diễn 
ra trong toàn bộ thể tích của hệ phản ứng. Thí dụ, khi trộn đều một dung dịch axit sunfuric 
loãng với một dung dịch natfr1 thiosunfat thì lưu huỳnh được giải phóng từ phản ứng : 


H;ạSO¿ + Na;S;Os ——>Na;SO¿ + SỶ + SO;Ÿ + H;O 
làm đục toàn bộ thể tích của hệ phản ứng. 


Các phản ứng dị thể diễn ra giữa các chất ở vào những pha khác nhau : rắn -lỏng, 
khí-lỏng ... Trong trường hợp này, phản ứng chỉ diễn ra ở ranh giới phân chia các pha của 
hệ. Thí dụ, khi cho một mẫu kẽm vào một dung dịch axit clohidric, các bọt khí hiđro chỉ 
thoát ra từ bề mặt kim loại. 


Trong các phần tiếp theo, chúng ta chỉ xét các phản ứng đồng thể. 
5.1.2. TỐC ĐỘ PHẢN ỨNG . 

Tốc độ của một phản ứng hoá học là độ biến thiên nồng độ của một chất của phản ứng 
trong một đơn vị thời gian. 


Người ta phân biệt hai loại tốc độ phản ứng : Tốc độ trung bình và tốc độ tức thời. 
Xét phản ứng : 


Â¡9 Â 3,4, 
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_ Giả Sử ở thời điểm t, nồng độ của các chất lần lượt là [A;], [A2]. [ A, ] và PA, ]; ở thời 
điểm t + At (At >0) nồng độ của chúng lần lượt bằng [A¡l+ A[A¡l; [Aa¿l + A[Aal: 
[Ai] + A[A¡]l;[A¿] + A[A¿l; A[A¡l, AIA¿]l <0; ALA,lAIA;] > 0). Theo định 


nghĩa, tốc độ trung bình của phản ứng Vụy là : 


A[A.l A[A, 


— A[Az]_ A[A/] Fe 
tb : | 


At Ất At At 











(Š.1) 


-_ (đấu "-" được đùng để cho Vụ, có trị số dương). 


Sự thay đổi liên tục nồng độ của các chất trong quá trình phản ứng dẫn tới sự thay đổi 
liên tục tốc độ phản ứng. Vì vậy, người ta thường dùng tốc độ tức thời thay cho tốc độ trung 
bình. Nó bằng giá trị tuyệt đối của đạo hàm bậc nhất của nông độ một chất của phản ứng 
theo thời gian - _ | 

| dA]  địA,] địA/] địA¿] 
v= ÌỈim vụ =— =—-———=+———=+—— 
At-0 !P NIÊN dt dt di 

Trên hình 5.1 có trình bày đồ thị của sự 
phụ thuộc của nồng độ một chất phản ứng A 
vào thời gian. Tốc độ trung bình của phản ứng 


(5.2) 





trong khoảng thời gian (t, tạ) bằng 


_Cu=C 


t; 





+, còn tốc độ tức thời của phản ứng ở 





thời điểm t¡ bằng — tgơ. 


Thời gian - 


Ở thí dụ này, giá trị của tốc độ phản ứng Hình 5.1. Sự biến thiên của nồng độ 
không phụ thuộc vào việc chọn chất nào trong một chất phản ứng theo thời gian 
phản ứng làm chất chỉ thị của tốc độ vì các hệ 
số trong phương trình phản ứng đều bằng nhau. 
Trong trường hợp tổng quát, khi phương trình phản ứng có dạng : 
_ 2„VjÁ¡ —> 2 VỊA; _ 
thì để cho tốc độ phản ứng luôn luôn đơn giá khi ta thay đổi chất chỉ thị của tốc độ, ta phải 
thay hệ thức (5.2) bằng hệ thức sau đây : _ 
[d[Aj]_ 1 đỊA;] 


v. dị V. dt. 
Ỉ : ỉ 








.3) 
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Khi phản ứng diễn ra trong pha khí và các khí được coi như khí lí tưởng thì ta có thể 
biểu thị tốc độ phản ứng thông qua áp suất phần của mỗi khí trong phản ứng vì 
P, =[A,]RT. Khi đó: 








dP_ dP , _ _ 
“  ....... (5.4) 
viRT di vRT dt 


Trong hệ đơn vị SI, đơn vị của v là mol.m ”.s”” 


Thông thường, người ta dùng đơn vị mol.l"! (thời gian) ˆ. Tuỳ theo điều kiện thí 
nghiệm, đơn vị của thời gian có thể là giây, phút, ngày và cả năm nữa. 


Tốc độ của các phản ứng hoá học khác nhau trong một phạm vi rất rộng. Các phản ứng 
địa hoá là các phản ứng chậm nhất, chúng kéo dài tới hàng thế ki, thậm chí hàng nghìn 
năm. Các phản ứng nổ lại diễn ra rất nhanh, chỉ trong vòng một phần vạn giây. 


Chú thích 
_ Định nghĩa về tốc độ phản ứng ở trên chỉ đúng khi thể tích của hệ phản ứng là cố định, 
Trong thực tế, điều kiện này thường không được bảo đảm. Vì vậy, trong trường hợp tổng 
quát, người ta không định nghĩa tốc độ phản ứng như là biến thiên nồng độ của một chất 
phản ứng, mà là biến thiên ứzê độ của phản ứng. Tiến độ š (kxi) của phản ứng : 
2,VIÁ( — 2VIA, 
được định nghĩa từ hệ thức : 


| 
——-dn, =+-rdn ,=dỆ (5.5) 


X. v,  Ải 
Ị I 


dn¿ „dn : biến thiên số mol của các chất A;, A.. 
_ 


Tốc độ phản ứng bằng đạo hàm của tiến độ phản ứng đối với thời gian : 


=.. +- _ (5.6) 
dc : 


Đây là định nghĩa tổng quát về tốc độ phản ứng. 


Trong trường hợp thể tích V của hệ phản ứng không đổi, ta có thể viết 
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...ã _ 1 nhi 


à 


_ 1đ 1 








¡ đ[Aj] 1 đ[A,] 


hay Vv=—-——=+——- 
v. đí V; dt 


1 


Để cho đơn giản, trong các phần tiếp sau ta vẫn dùng định nghĩa cũ về tốc độ phản ứng. 


5.2. CÁC YẾU TỐ ẢNH HƯỚNG ĐẾN TỐC ĐỘ PHẢN ỨNG 


Các kết quả nghiên cứu thực nghiệm cho thấy rằng tốc độ của một phản ứng phụ thuộc 
chủ yếu vào ba yếu tố sau đây : 


1) Nồng độ của các chất phản ứng và có khi nồng độ của các sản Tình (trường hợp của 
các phản ứng phức tap) ; 


2) Nhiệt độ ; 
3) Việc dùng chất xúc tác. 


Trong mục này chúng ta chỉ xét hai yếu tố đầu. Yếu tố thứ ba sẽ được xét trong mục 8. 


5.2.1. ẢNH HƯỞNG CỦA NỒNG ĐỘ. KHÁI NIỆM VỀ BẬC PHẢN ÚNG VÀ PHÂN TỬSỐ 


Chúng ta xét một phản ứng giữa các chất ở vào trạng thái khí. Muốn cho tương tác giữa 
chúng diễn ra được thì trước hết các phân tử của chúng phải va chạm với nhau. Nói chính 
xác hơn, các n tử phải lại gần nhau tới một khoảng cách đủ nhỏ để hình thành một phức 
chất hoạt động'. Chỉ khi đó, những sự chuyển electron và những sự sắp xếp lại các nguyên 
tử mới có thể xảy ra và dẫn tới sự hình thành các phân tử mới. 

-_ Hiển nhiên, không phải mọi va chạm đều dẫn đến tương tác. Trong các điều kiện bình - 
thường, số các va chạm trong một centimet khối hệ phản ứng là cực kì lớn, tới 10 
chạm trong một giây. Nếu chúng đều dẫn đến phản ứng, thì mọi phản ứng đều xảy ra tức 
thì. Điều này trái với thực tế ; đa số phản ứng đều diễn ra với một tốc độ hữu hạn. | 


Ở đây, chúng ta chưa xét vấn đề : những va chạm nào sẽ dẫn đến tương tác — những vz 
chạm có hiệu quả (vấn đề này sẽ được xét ở tiểu mục sau) ; nhưng có thể kết luận chắc 
chắn rằng, khi các điều kiện bên ngoài không đối thì số va chạm có hiệu quả sẽ càng lớn 


Khái niệm này sẽ được xét kĩ hơn ở mục 10 
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nếu nồng độ của các chất phản ứng càng lớn. Nói một cách khác, /ốc độ phản ứng tỉ lệ 
thuận với nông độ các chất phản ứng. 


Đối với các phản ứng đồng thể chỉ diễn ra theo một giai đoạn, bằng phương pháp thực 
nghiệm, người ta đã thiết lập được rằng : "Ở nhiệt độ không đổi, tốc độ phản ứng tỉ lệ với 
tích nông độ của các chất phản ứng với các số mũ bằng các hệ số hợp thức của chúng trong 
phương trình phản ứng". 


Trong trường hợp tổng quát, cũng từ các kết quả nghiên cứu thực nghiệm, người ta đã _ 
chứng minh được rằng, trong một phạm vi xác định của nhiệt độ và áp suất, tốc độ của 
phản ứng : 

| VIÁ¡ + V2Ä› +... V.Ả, ———>VìÀ, + V2Ä» +... VIẢ. 
có thể được viết dưới dạng một đơn thức : 
v= k[A,]Ï 1A„l”? ..[A,f” (5.7 


Biểu thức (5.7) là biểu thức toán học của định luật tác dụng khối lượng trong trường 
hợp tổng quát. 


Các hệ số œ. là các bác riêng phần đối với các chất phản ứng A; ; nó có thể dương, 
âm, nguyên hoặc phân số. 


Tổng bà: = n được gọi là bậc toàn phần hay bậc của phản ứng. Bậc của phản ứng là 
một đại lượng thực nghiệm. 


Hằng số k là hằng số tốc độ. k chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ và có thứ nguyên là 
(nông độ) ˆ" (thời gian) !_- 


_Một phản ứng chỉ có bậc nếu từ kết quả nghiên cứu thực nghiệm ta có thể viết biểu 
thức của tốc độ phản ứng ở dạng (5.7). | 


Các phản ứng sau đây lần lượt có bậc một, hai và ba : 
_ | : 

v=k[N,O.] 

Hạ+ lạ ——> 2HI 


V= kiHạ] L] 
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NO+Hạ ——>N, + H,O 


v=k[NOÏ [H;] 
Các phản ứng, mà biểu thức tốc độ của chúng không có dạng (5.7) thì không có bậc. 
_ Thí dụ : Đối với phản ứng tổng hợp hidro bromua từ các đơn chất, ta có : 


1 
_ KH, I[Br, P 
'HBn 
[Brr, ] 


I+k 





Nói chung. phân ứng này không có bậc. Chỉ ở thời điểm ban đầu, khi [HBr] ~ Ö ta mới 
có thể nói phân ứng có bậc | đối với hiđro, 2 đối với brom, và có bậc toàn phần là Š 
Trong đa số trường hợp, bậc của một phân ñhẽ là cố định. Tuy nhiên, cũng có phân ứng 
có bậc thay đổi theo thời gian. Tkí dụ, tốc độ của phản ứng phân huỷ etanal trong pha khí : 
CH:CHO ——>CHạ + CO 
phụ thuộc đồng thời cả vào nồng độ etanal ở thời điểm t lẫn nồng độ etanal ở thời điểm ban đâu : 


V.ICH; CHOỊ 
“íCH, CHOI ¿ 


Lúc ban đâu, bậc của phan ứng là 3/2, ở các thời điểm khác, bậc của phản ứng là 2. 
Một số ít phản ứng có thể diễn ra theo một bước. Nghĩa là, các phân tử của chất phản 
ứng va chạm với nhau và kết quả là các phân tử sản phẩm được hình thành. Hai phản ứng. 
sau đây trong pha khí là các phản ứng một bước : 
2HI ——>H; + b 


NO + O; ——>NO; + O¿ 


Đa số phản ứng hoá học gồm nhiều bước. Thí dụ, phản ứng phân huỷ N›O; trong pha 
khí = các bước sau đây : _ | 


N;Os — NO› + NOa 
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NO; + NO; ——>NO + NO; + O; 


NOa + NO ———>2NO» 


Mỗi bước của phản ứng được gọi là một phổn ứng cơ sở hay một quá trình cơ sở. Tập 
hợp các bước của một phản ứng được gọi là cơ chế của phản ứng. | 


Người ta phân loại các phản ứng cơ sở dựa vào phân tứ số của chúng. 


Phân tử số của một phản ứng cơ sở là số tiểu phân phản ứng mà tương tác đồng thời 
giữa chúng thực hiện biến đổi hoá học tương ứng với phản ứng đó. _ 


Các phản ứng có phân tử số bằng một, hai hay ba được gọi là phản ứng một phân tử, 
hai phân tử hay ba phân tử. 
A ——>B +C Phân ứng một phân tử 


Phản ứng cơ sở A + A —>B+C Phân ứng hai phân tử 


2A + A NGA Ba 5 Phản ứng ba phân tử 


Người ta chưa gặp phản ứng có phân tử số lớn hơn ba vì xác suất va chạm đồng thời 
của một số lớn phân tử là rất nhỏ. | 


Phân tử số khác với bậc phản ứng. Trước hết, phân tử số là một đại lượng lí thuyết ; để 
— xác định nó cần phải biết cơ chế phản ứng. Mặt khác, phân tử số chỉ có thể là một số 
nguyên nhỏ, không thể bằng không hoặc là phân số. 


Bài tập 5.1 
Một phản ứng bậc hai có k = 240 cm  .mol `.phút `. Tính trị số của k theo hệ đơn vị S.I. 
Lời giải _ 


k =240 cm”.mol_`.phút '= 240—— m mol (60s) 
_ 10 


240 


= m mol 1s !=4.10 5m” mol 1sÌ 
109.60 





5.2.2. ẢNH HƯỞNG CỦA NHIỆT ĐỘ - NĂNG LƯỢNG HOẠT ĐỘNG HOÁ 


Từ lâu, người ta đã biết rằng, nhiệt độ có ảnh hưởng mạnh mẽ đến tốc độ phản ứng. 
Một sự tăng nhiệt độ rất nhỏ, có thể làm tăng tốc độ phản ứng rất lớn. Số lần biến đổi tốc 
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độ phản ứng (hay hằng số tốc độ) khi nhiệt độ thay đổi 10 %C (hay 10 K) được gọi là hệ số 
nhiệt độ y của tốc độ phản ứng :- | _ 

K uy _ 
y=_-Đ* (5.8) 


K 


k, và k,„¡o : các hằng số tốc độ ở các nhiệt độ t và t + 10 
_ UY Fa : 
“K¿nlo= Y ký _ (5.9) 


Đối với các phản ứng đông thể, trong đa số trường hợp, hệ số nhiệt độ của tốc độ phản 
ứng có giá trị nằm trong giới hạn từ 2 đến 4. Quy tắc này do Van't Hoff thiết lập vào năm 
1879. Trong thực tế, người ta cũng gặp những phản ứng có hệ số nhiệt độ nhỏ, không lớn 
hơn đơn vị là mấy. | | | 

Từ biểu thức tổng quát của tốc độ phản ứng (5.7) ta thấy : Nhiệt độ chỉ có ảnh hưởng 
đến: hằng số tốc độ k. Sự tăng nhiệt độ đã làm tăng số va chạm giữa các tiểu phân phản ứng, 
đặc biệt làm tăng nhanh số va chạm có hiệu quả nên hằng số tốc độ tăng nhanh. 


Năm 1889, S.Arrhenius' dựa trên các kết quả thực nghiệm, đã đề xuất một phương 
trình liên hệ hằng số tốc độ k và nhiệt độ T (theo Kenvin) — phương trình Arrhenius : 


-E,/RT. 


k=Ae (5.10) 


A là hằng số và thường được gọi là thừa số tần số. A có cùng đơn vị với k, có trị số 
riêng cho mỗi loại phản ứng và không phụ thuộc vào nhiệt độ, E, là năng lượng hoạt hoá 
theo Arrhenius hay năng lượng hoạt hoá thực nghiệm. E, có trị số riêng cho mỗi phản ứng _ 
và thường được coi là không phụ thuộc vào nhiệt độ. | 


Phương trình được viết dưới dạng logarit như sau : 


Ink= -—*~+lnA (a) | (5.11) 
KT | 


hay lgk= +ilgA (b) 


—...` 
2303RT 


' Nhà vật lí học Thuy Điển — giải thưởng Nobel hoá học 1903. 
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Đồ thị biểu diễn sự phụ thuộc của logarit hằng số tốc độ vào nghịch đảo của nhiệt độ 


tuyệt đối là đường thẳng. Nó cho phép xác định một cách đơn giản A và E„. _ 


Lấy đạo hàm hai vế của (5. l I) theo T, ta được : 











dink_ ĐỤ_ (5.12) 

dT RTẾ 
_ Sự tích phân (5.12) trong giới hạn Tụ đến Tạ cho : 

k TT, _ 

lão?) = TL mm] — (a) | (5.13) 
k„  RỊ TỊT, : 

_K? -E (T-TÌÀ . 7 

hay lg—2 = {LG (b) 

k„ 2.303R| TT, 


Các phương trình (5.ll), (5.12) và (5.13) là những dạng khác của phương trình 
Arrhenius. 


Bài táp 5.2 

Tốc độ của phản ứng hiđrat hoá but-2-en tăng gấp đôi khi nhiệt độ chuyển từ 20 “C đến 
30 °C. Tốc độ của phản ứng sẽ tăng bao nhiêu lần khi nhiệt độ chuyển từ 85 °C đến 95 °C. 
Lời giải : 


Theo (Š.l3 a) ta có : 


ï | | 
T. T..T : ˆ 
E, =R|In—2|.|—k~ sW1iam2)2 SẺ” sï2Iâïmei h 
” Km T—T _ 303,15—293,15 
_ 
Suy Ta ———==ef214\358,15 36815, ~1,6, nếu E„ không đổi trong khoảng nhiệt độ 
85°C "¬ 

20 °C - 95 °C. 

Bài tập 5.3. 


Hằng số tốc độ của phản ứng :_ˆ 
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»'% 
© 


CH — CH 

C.H, — à` _+ CH; -] ——>C,H, _N"-CH, + 
v 

CH; | _ CH 


3 


3 
- ở một số nhiệt độ được ghi ở bảng dưới đây : 
ƒ löi © _ 24,85 — 40,15 60,05 — 80,15 
k. mol !s"! dm” 839107 2100107 772107 238.107 
Tính năng lượng hoạt hoá của phản ứng. . _ 
Lời giải 


_ Từ các dữ kiện đã cho ta có : 


Ink - 9386 — =8468 - 7.166 - 6,040 
=... 3355 3,792 3,001 2 830 
TK) | _ 


Với kết quả này ta vẽ đồ thị của hàm Ink = lx (hình 5.2). 


Đồ thị là một đường thẳng. Để tìm độ dốc 
của nó, ta lấy 2 điểm A (0,002895, -6,5) và 
B(0,003295, ~9) ở trên đó : | 


sa .ố 


Độ dốc = ——————————--= 
0,003295—0,002895 








E— E 4. 
Vì, độđốc =——® =———3— nênE,=519%2Jmdf ` 
R 8,314 | 


2,/5 2,9 3/0 31 3,2 33 34 3,5 


Bây giờ, chúng ta nghiên cứu sơ bộ ý nghĩa 
vật lí của năng lượng hoạt hoá. 


Hình 5.2 


Như đã trình bày ở trên (mục nhỏ 5.2.1), giá trị hữu hạn của tốc độ đa số phản ứng chứng tỏ 

rằng chỉ có một số rất ít va chạm giữa các phân tử là có hiệu quả. Đó là những va chạm - 
giữa các phân tử, có ở thời điểm va chạm, một năng lượng dư nào đó so với giá trị trung 
bình ở nhiệt độ nghiên cứu. Năng lượng dư (so với giá trị trung bình), mà các phân tử hoá 
chất phải có ở thời điểm va chạm để cho các va chạm là có hiệu quả, được gọi là năng 
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lượng hoạt hoá của phản ứng _hoá học. Những phân tử có năng lượng dư này được: gọi là 
_ các phân tứ hoạt động. 


So với các phân tử bình thường thì ở các phân tử hoạt động : 

— Chuyển động tịnh tiến và quay của phân tử có thể mạnh hơn; 

— Độ dài của các liên kết trong phân tử có thể lớn hơn. 

— Dao động của Bề nguyên tử hay các nhóm nguyên tử có thể mạnh hơn. 
— Các electron có thể ở vào các mức năng lượng cao hơn. 


Xuất phát từ quan niệm trên, có thể biểu thị sự biến thiên năng lượng của một hệ phản 
ứng bằng một giản đồ như ở hình 5.3. 


Ở giản đồ này, mức I ứng với năng lượng 
của các chất phản ứng, mức II —- năng lượng 
của các sản phẩm. Hiệu giữa hai mức biểu thị 
hiệu ứng nhiệt của phản ứng. Khi phản ứng 
thuận là phát nhiệt, mức II thấp hơn mức I. 
Mức K xác định dự trữ năng lượng tối thiểu 
mà các phân tử phải có để cho những va chạm Tiến trình phản ứng —#- 
của chúng là có hiệu quả. Hiệu của mức K và Sa, 

J2 : Hình 5.3. Biến thiên năng lượng 
mức I biêu thị năng lượng hoạt hoá của phản củahệ phản ứng 
ứng thuận, còn hiệu giữa các mức K và I — 
năng lượng hoạt hoá của phản ứng nghịch. 


Năng lượng —œ- 





Như vậy, muốn chuyển từ trạng thái đầu sang trạng thái cuối, hệ phải vượt qua một 
hàng rào năng lượng. Chính vì lí do này mà nhiều phản ứng có khả năng xảy ra lại bị kìm 
hãm lại, hoặc không xảy ra được. 


Năng lượng hoạt hoá của một số phản ứng hoá học được trình bày ở bảng 5.1. 


Bảng 5.7. Năng lượng hoạt hoá của một số phản ứng 


_ BgkỊ ma 
HÌ + OH” — — >H,Ô(wengmớ 













2NO + Bra, ———> 2NOBr 
"CIl + Hạ —>HCI +*H | | 
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CHạCOOC;H; + OH —>CHạCOO" + C;H;OH (trong 46,8 
nước) "¬ ` nạ. 


HI + CHạI ——> CHạ + lạ 











Từ những điều vừa trình bày ở trên chúng ta thấy rằng đại lượng E,„ chỉ có ý nghĩa vật lí 


khi phân ứng diễn ra theo một giai đoạn. Trong trường hợp các phản ứng phức tạp E„ không 
còn có ý nghĩa vật lí đơn giản như vậy nữa, mà là một hàm của năng lượng hoạt hoá của 
các giai đoạn riêng rẽ, hay nói chung là một đại lượng kinh nghiệm. Tuy thế, nó vẫn thường 
được gọi là năng lượng hoạt hoá, mặc dù đúng hơn phải gọi là năng lượng hoạt hoá thực 
nghiệm hay hiệu dụng. ¬ 


5.3. SỰ TÍCH PHÂN CÁC PHƯƠNG TRÌNH ĐỘNG HỌC 
CỦA CÁC PHÁN ỨNG ĐƠN GIẢN 
_ Về mặt động học, một phản ứng hoá học được coi là đơn giản nếu nó có bậc ; nghĩa là 
tốc độ của nó được biểu thị qua các nồng độ của các chất phản ứng bằng một đơn thức. 
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5.3.1. PHÁN ỨNG BẬC KHÔNG 


Đây là những phản ứng có tốc độ không phụ thuộc vào nồng độ của các chất phản ứng 
mà phụ thuộc vào những yếu tố khác như sự hấp thụ ánh sáng ở các phản ứng quang hoá, 
tốc độ khuếch tán trong các phản ứng bề mặt ... 


Đối với phan ứng bậc không 
VÀ —— sản phẩm. 


Phương trình động học có đạng : 


_JHAI (5.21) 
v di _ | 
Đơn vị của hằng số tốc độ k : molLI Ì.(thời gian) ` 
Lấy tích phân (5.21) trong điều kiện' 
ởt=0 : [A(0)] s= LAI 
ớI [A()]=[A] 
(a được : | 
[A]—[Al¿=- kvi | (5.22) 


Không thể tính được thời gian hoàn thành của một phản ứng hoá học, nhưng có thể. 
tính được thời gian mà một nửa lượng chất phân ứng đã mất đi : £hời gian bán huỷ hay chủ 
_ kì bán huỷ tạ của phản ng. Đây cũng là một đặc trưng động học của phản ứng hoá học. 
Đối với phản ứng bậc không : _ 

[AI, 


E2 t2 = 2 kỳ | (5.23) 


[A], 





[Att,z)]= 
Bài tập 5.4 
Phản ứng phân huỷ NH: trên W, Mo, Os ở 1000 K là phản ứng bậc không. Soi một 
thời gian bằng 1,5 chu kì bán huỷ thì lượng NH: đem dùng còn lại bao nhiêu phần trăm. 
Lời giải 
- Gọi A là lượng NHạ lúc ban đầu. Sau thời gian t¡ = tị;2 lượng NHạ mất đi là _ , CÒn 


Á ¬.... | T | | 
lại n , sau thời gian tạ = I,5 t¡;; lượng NH: mất thêm Si? = ca và còn lại _ hay 25%. 
mm... 2 


Chú ý : Chu kì bán huỷ tỉ lệ thuận với nồng độ ban đầu. 


Điêu kiện này được dùng trong các phần tiếp theo. 
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SÉt 14 PHẢN ỨNG BẬC NHẤT 
Xét phản ứng bậc nhất : 
VÀ —3 Sản phẩm 
_ PBưởng trình động học : 


d _ _ | 
= vA " (5.24) 
v di | | _ 

Đơn vị của hằng số tốc độ : (thời gian li 


Cần chú ý rằng, phản ứng bậc nhất có thể có nhiều chất phản ứng nhưng tốc độ của 
phản ứng chỉ tỉ lệ với nồng độ của một chất thôi. 
Tách các biến số ta được : 


_ đlA] 
LA] 


= vkdt 


Tích phân phương trình trên với các giới hạn như ở (5.3. L) : 


R T— Ân: 


[A, 


Ũ 


Zì kdt 


— (In[A]- In[A], = vk(t—- Ô) 


In[A] = In[A]„ — kvt ` _ (5.25) 


VỊ 


hay "TAI=[ALe* (5.26). 


Từ (5.25) ta rút ra các biểu thức của hằng số tốc độ và chu kì bán huỷ của phản ứng : 


lự. là. 2 _ 
k=e—ln—=®° ' (5.27) 
Ví. - [A] | 
— _In2 _ | 
ta = 5.28 
1/2” Tiết ¡` 


Các phương trình (5.27) và (5.28) cho thấy : 
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- Để tính hằng số tốc độ k không nhất thiết phải biết nồng độ chất phản ứng ở thời 
điểm t = 0 và ở thời điểm t, mà chỉ cần biết các đại lượng tỉ lệ với nồng độ là đủ. _ 


~ Chu kì bán huỷ không phụ thuộc vào nồng độ ban đầu của chất. 


Các phản ứng bậc nhất khá phổ biến. Thí dụ : sự nhiệt phân khí N;Os, axetaldehit, sự 
phân rã phóng xạ. 


Bài tập 5.5 

Hoạt tính phóng xạ của đồng vị SỜNI Po giảm đi 6,85 % sau 14 ngày. Xác định hàng số tốc 
độ của quá trình phân rã, chu kì bán huỷ và thời gian cần để cho nó bị phân rã 90%. 

Tời giải. 

Đồng vị 210pQ bị phân rã theo sơ đồ : 


sa PO ——>Pb(bẩn) 


Nếu lượng ban đầu của Po là 100% thì sau 14 ngày chỉ còn lại 100 — 6,85 = 93,15 %. 
Như vậy, theo (5.27) và (5.28). 


l 1 100,00 


=0,00507ngày' Ì 
14 93/15 lờ 





In 2 
tự ——— =137 ngà 
U2ˆ 0.00507 HIẾP, 
Thời gian để cho ¿„_ Po bị phân rã 90% là : 


(t=——— Đo In” =454 ngày 
0,00507 10 


Bài tập 5.6 
Người ta cho etylamin vào một bình rỗng có thể tích không đổi. Áp suất lúc đầu là 
P, = 7240 Pa. Ở nhiệt độ thí nghiệm (730 K), etylamin bị phân huỷ theo phản ứng : 
CH;zNH¿¿, ——>C2H¿ạy + NHạạ¿ 
Áp suất toàn phân P, đo được ở các thời điểm khác nhau, được ghi ở bảng dưới đây : 
t (phút) 0 Âm. 4~ 10 _ 
Pa) 7240 7900 _ 9480 11720 
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Phản ứng trên có thể là phản ứng bậc nhất không ? 
Lời giải 
Từ phương trình phản ứng phân huỷ của etylamin ta tính được áp suất của etylamm Ở 
thời điểm t bất kì là 2P, — P. Như vậy, nếu phản ứng là bậc 1 thì : 
P 


kè Tế ° 
t2P-P 





Thay các trị số của Pạ„ và P vào biểu thức của k ta được : 


t(phút) =0 | Á 10 
P(Pa) 7240 7900 9480. 11720 
k(phút `) — 956107 9,610” 9,610 


Các kết quả này chứng tỏ rằng phản ứng nghiên cứu có bậc Ì. _ _ 
5.3.3. PHÁN ÚNG BẬC HAI 
5.3.3.1. Phản ứng có một chất phản ứng 
VÀ ——> Sản phẩm 
Phương trình động học : 


_1 đIA] 


= kịA# - | (5.29) 
đơn vị của k : I.mol ` (thời gian) " 


Tích phân (5.29) sau khi đã tách các biến số ta được : 





Mề 2c ng (5.30) 
[AI LAI, 
Chu kì bán huỷ của phản ứng : 
. (5.31) 
kv[Alc 


t,;; tỉ lệ nghịch với nồng độ ban đầu của chất phản ứng. 
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Bài tập 5.7 
Phản ứng tự oxi hoá - khử các ion hipobromua thành các ion bromua và các ion bromat : 
3BrO" ——>BrO; + 2Br 
có bậc bằng 2 và hằng số tốc độ bằng 3,1.10” m” (kmol.s) `. Nông độ ban đâu của 
hypobromua bằng 0,l kmol.m ”. Sau bao lâu thì lượng hipobromua tham gia phản ứng bằng 30%. 
Lời giải - 
Gọi t là thời gian để 30% lượng hipobromua tham gia phản ứng, từ (5.30) ta có : 
0,3 0,3 
` 0A], M070, 1.3.3,1. ¡a2 .. 
5.3.3.2. Phản ứng có hai chất phản ứng 
Phương trình phản ứng có dạng tổng quát : 


VIÂI. + V22 ——> VIÁ¡ +V2Ä› 


Phương trình động học : 
đ[_A đd[_A _ ¬ 
— An Ta [Azf”2 (5.32) _- 
V, dí v„ạ di 


| 2 


œ¡,œ„ : Bậc riêng phần của phản ứng đối với các chất A\, A2. 


Sự tích phân (5.32) có thể phức tạp khi œ; và œ¿ có giá trị bất kì. Chúng ta chỉ xét 
trường hợp đơn giản khi œ¡ = œ› = l và vị = v›= Ï. 


Ai +2 — A, +A 


t=0 4, Đẹ 0 0 
t _ Aa—X bạ—x:. x X 


ao, bạ : nông độ mol ban đầu của A¡, As. 
x : nồng độ mol của A đã mất đi ở thời điểm t. 
Phương trình động học : 


_da =x) — d(b,—X) dụ 


— = 5.33 
dt dc dị =kó, S0 . KsêU 
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dx | " 
h ————————-—kd l 
ay Ạ, a xì, RơS k t | (Š5.34) 





ì — = =.... ải nên có thể viết (5.34) ở một dạng khác ' 
(a, —x)(b,—X) A—bĐo b,—X Aa—X " 











= | kdt —_ 4% 
A—ĐQ bạ—X 4X 
_ Tích phân (Š.35) ta được : 
| a —X 





In—” = kt + const 
vã —bQ bó — N 








_ a 
Khit=0,x=0, vậy : ln—”—= const và 
_ a2 =b„ b 














O 
|: In-®——=kt+ In—® 
A—ĐQ b_—x Aa—ÐQ DỐ 
| l b(a —X) | 
hay ln—>———— = kt _ (5.36) 
As—Ðo a(b,—X) sứ 


Cần chú ý là (5.36) ứng với điều kiện a, > b,. Trong trường hợp bạ > a, (5.36) trở thành : 
I.. 2,(b,—X) 


In = | | (5.37) 
Đẹ Xe. bú —X) _ ` 





Hằng số tốc độ k có thứ nguyên : (nồng độ) '(thời gian) Ủ. 
Chú thích _ 


1) Khi nông độ ban đầu của hai chất giống nhau thì về mặt động học, trường hợp này 
giống trường hợp đã được trình bày ở 5.3.3.1. _ 

_2) Khi nồng độ ban đầu của hai chất khác nhau thì khái niệm chu kì bán huỷ không áp 
dụng được cho toàn phản ứng mà chỉ có thể áp dụng riêng rẽ cho từng chất. Thí dụ, đối với 


a 
chất An, tịz2 (ứng VỚI X= Đx. sẽ là : 


b 
tựa (AJ)#—————In——®%— (5.38) 
21k —b,) 2b, —a, 


L 
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Trong thực tế, người ta ít dùng khái niệm này khi a„ # bụ. 
Bài tập 5.8 _ 


Khi nghiên cứu sự xà phòng hoá etyl axetat trong dung dịch mn với nồng độ đầu của 
etyl axetat và xút lần lượt bằng 0,00486 mol. I và 0,00950 mol. T , tgười ta thấy độ giảm 
nồng độ của chúng theo thời gian là : _ 


t(S) 178 AI &, 331 866 1510 1918 2401 
X (mỏÏ:f*) 0,00088 0,00116 0,00188 0,00256 0,00335 0,00377 0,00406 
Chứng minh rằng phản ứng : 
CH;COOC;H., + OH ` ——>› CH;COO” + CH;OH 
là phản ứng bậc hai. Tính hằng số tốc độ k. 
Lời giải _ 
Gọi a, và bạ lần lượt là nồng độ ban đầu của NaOH và CHạCOOC;H, từ (5.36) ta có : 
¡ b.(a —X) _ k(a, B—U T) 
a,(b,—X) 2,303 
nếu phản ứng khảo sát là bậc hai. 
b s8, - = 
AB. 


[HHNNH LH :—-Xĩ - 3M --NEC- 


00000 |0/0459 |00637 |01200 | 0/1934 
— 06 


Từ các dữ kiện đã cho ta tính được trị số của lg ở mỗi thời điểm _. 





Đồ thị của \ 0,5 
b(a —x : 

“o AT - mm) là nề 

AB, —X) xi T 

một đường thẳng 2l# _ 

(hình 5.4). Vậy bậc của | 

phản ứng là2 - 0,1 

: 0 400 800 1200 1800 2000. 2400 
Thời gian (s) —> 


Hình 5.4 - 
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| ỳ 0,550 
Tang góc lệch của đường thăng là : — 
g góc lệ g thẳng là: — 





=2/29.102s 1 


(2,303)(tan g góc lệch) _ 2,303.2,29.107' 


= =0,1071mol 1s 
a —b„ 0,00494 


k= 


5.3.4. PHẢN ỨNG BẬC n 
Ta chỉ xét phản ứng có một chất phản ứng : 
VÀ ———>sản phẩm 
Phương trình động học : 


_ TđjA] 


=k[AIn _ | (5.39) 
v ẻ dị 


Thứ nguyên của k : (nồng độ)!" (thời gian) Ì 


Dạng tích phân của phương trình động học : 


b2. ai. — (540 
n-l [AI [AIP"! | | 


O 





Chu kì bán huy : 


2 nà 


(ŠS.41) 
(n-1)k[AIR” 


(2 = 


5.4. PHƯƠNG PHÁP XÁC ĐỊNH BẬC PHÁN ỨNG 


Bậc của một phản ứng là một đại lượng thực nghiệm và chỉ có thể tìm được dựa trên 
việc khảo sát các kết quả thực nghiệm, ví như sự phụ thuộc của nồng độ một chất phản ứng 
vào thời gian, sự thay đổi của chu kì bán huỷ với nồng độ ban đầu... - 


5.4.1. PHƯƠNG PHÁP DỰA VÀO VIỆC ĐO CHU KÌ BÁN HUỶ 


Phương pháp này chỉ có thể áp dụng cho những phản ứng đơn giản chỉ gồm có một 
chất phản ứng, hoặc cho các phản ứng có thể quy về loại phản ứng trên bằng cách ng thật 
phun các chất phản ứng khác. 
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Trong mục 5.3 chúng ta đã rút ra một số kết luận sau đây : 


œ Bậc 0 _ Bạcl _ Bậc 2 Bậc n 
tạ . — Tilệ với [AI|o Không phụ thuộc Tỉ lệ nghịch Tỉ lệ nghịch 
N " % “: n-l 
vào { A]o với [Alo với [A| 5 


Nếu làm thí nghiệm nhiều lần với các giá trị nồng độ ban đầu [Als khác nhau mà vẫn 
thấy giá trị của t¡; không thay đổi thì có thể kết luận phản ứng là bậc 1. 


Đối với một phản ứng bậc n ta có : 


H2 — D=const _ (5.42) 
(n-k[AI — (AI _ 


O 


Như vậy, nếu do t;„; ứng với hai nồng độ đầu khác nhau C¡ và C; thì ta có : 


(t2), 





lg | 
- : | 
tuội /ñÓ † t2 
TỶ... 
(ị/2); C lg—^ 
_ C, 
Bài tập 5.9 
Ở 504 °C đioxan bị phân huỷ brnib 
như sau : 700 
C¿H;O; ——>2CO + Hạ +C;H, 
Trên hình 5.5 có trình bày các đường hề 
động học P = Íf() ở 2 áp suất ban đầu 200 
khác nhau Pạ; = S800 mmHg và 
Po; = 400 mmHg. Hãy xác định bậc của x. 10 20 30 t,ph 
phản ứng, | _ Hình 5.5 
Lời giải 


Từ đồ thị ta xác định được thời gian bán huỷ ứng với P„¡ là 14 phút. (hoành độ của 
điểm A)\ Và Ứng với toøl là 19 phút (hoành độ của điểm B). Như vậy, theo (5. 42) 


Bậc của phản ứng là 3/2. 
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5.4.2. PHƯƠNG PHÁP VI PHÂN 
_ Như đã biết, tốc độ tức thời của một phản ứng, có bậc toàn phần n đối với chất phản 
ứng A¿, tỉ lệ với [A¡(Ð1" | 


địA¡] ] 
BH T 
Vị In 
đ[A,i 
tgœ = ĐT =—VỊV . 


Như vậy, từ đường động học [A¡] = f(Q), được xây dựng dựa vào các kết quả thực 
nghiệm, ta tính được tốc độ tức thời ở thời điểm t và ứng với [A¡(©)]. Từ đây vẽ đường biểu 
diễn IgV = f(Ig[A¡(9]). Đây là một đường thẳng có độ đốc là n (h.5.6) 


5.4.3. PHƯƠNG PHÁP TÍCH PHÂN 


Ở phương pháp này, người ta thử 
các dữ kiện thực nghiệm vào dạng tích 
phân của phương trình động học dể 
tìm sự phù hợp. Có thể thực hiện sự 
thử bằng tính toán (phương pháp thế) 
hoặc bằng đồ thị (phương pháp đồ thị). 


5.4.3.1. Phương pháp thế 


Thế các dữ kiện thực nghiệm vào 
các biểu thức của hằng số tốc độ k, 
được rút ra từ dạng tích phân của 
phương trình động học của các phản 
ứng có bậc khác nhau. Bậc cần tìm là 
bậc ứng với k có trị số không đổi. 





5.4.3.2. Phương pháp đô thị 


_ Trước hết, giả định phản ứng có lg[A,(0] 


Hình 5.6 


bậc œ. Sau đó, từ dạng tích phân của 
phương trình động học của phản ứng, 


tìm một hàm của A;¡ theo thời gian ( SaO cho hàm này là hàm afmn, chẳng hạn : 


| _ | : 
[A,(Ð] đối với phản ứng bậc 0, In[A,(Ð] — phản ứng bậc l1, 7378 phản ứng bậc 2... 
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Vẽ đường biểu diễn của hàm này dựa vào các kết quả thực nghiệm. Sự thắng hàng của các 
điểm biểu diễn chứng tỏ tính đúng đắn của bậc phản ứng đã chọn. 


Bài tập 3.10 _ | 
Dùng phương pháp tích phân, hãy xác định bậc của phản ứng : 
(CHạ)zCBr„ + HO; ——>(CH;);COH,„ + H” + Br 


từ các dữ kiện thực nghiệm sau đây ở 298 K. 


t(s) 0 15000 35000 55000 _ 95000 145000 
(CHa)zCBrj0/0380 0/0308 0/0233 0,0176 0/0100 0,00502 
(mol.IÙ 
Lời giải 


Phương trình động học của phản ứng : 
_ d[(CH;); CBr] 
dt 
Ở đây, H2O là dung môi, nồng độ của chất tan rất nhỏ ; do đó [HO] ~ Consi. 
và phương trình trên trở thành : 
—— d(CH;),CBr] 
| dt 
Việc xác định œ được thực hiện theo hai phương pháp sau đây : 


= kIH,OÏ [(CH,);CBr[”. 


= k[(CH, ),CBr]” với k = k'[H,O]f_= const 


l1) Phương pháp thế. Thế các dữ kiện thực nghiệm vào các biểu thức của k đồi với các 
phản ứng đơn giản bậc 0,1, 2 ta được các kết quả sau đây : 





œ=0 | œ=Í _ =2. 
c- LÂ¡¿ =[Aj1 c- 1A _ 1ÍA¡l, -IAjJ] 
t t- |A/] f LAI -[Ail 
480.107 — 14.107 : 4,10.1072 
420.107 14.107 _ 4,70.10” 
_3/70.107 — 14107 _—_ 55010 
2,95.107 14.107 7,80.107 
2,27107 14.105 1,19.107 


Vậy phản ứng có bậc l1 đối với (CHạ);CBr. _ 
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_ Ìn 


2) Phương pháp đồ thị 
_ Giả sử phản ứng có bậc -Í. Từ các kết quả thực nghiệm ta có : 
t(S) 0 15 000 35 000 55 000 95 000 145 000 
LÁ, Ị 
[A,@)] 


0 0,21 | 0,49 0/77 1,33 2,02 





0 30.000 60.000 80.000 120.000 150.000 
t(S) 


AI] 


l 





_ Đường biểu diễn của ln LÊLÌo =f(t) là một đường thẳng. Vậy bậc của phản ứng là l. 


5.4.4. PHƯƠNG PHÁP CÔ LẬP CỦA OSTWALD 


Phương pháp này được dựa trên sự giảm bậc của phản ứng đối với một chất phản ứng 
khi chất này được lấy thật dư so với các chất khác. 


Thí dụ, để xác định bậc của một phản ứng có phương trình động học : 
Œ Œ 
v= K[A¡] !LA2I] 


người ta thực hiện hai bước sau đây : 


l) Lấy A; thật dư so với A; để cho biến thiên nồng độ của As là không đáng kể trong 
tiến trình phản ứng và PHONG trình động học của phản ứng chuyển thành : 


v= k [AI L với k =Kk[A3] “2 = const 
œ¡ được xác định bằng một trong các phương phấp đã trình bày ở trên. 


2) Lấy A¡ thật dư so với As để xác định ơa 
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5.4.5. PHƯƠNG PHÁP DÙNG TỐC ĐỘ ĐẦU Vọ 


ứng 


Phương pháp cho phép xác định các bậc riêng phần của các chất phản ứng ở một phản 
đơn giản lúc bắt đầu phản ứng từ việc đo tốc độ đầu của a phản ứng. 


Bài tập 5.11 


_V 
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Khi nghiên cứu phản ứng : 
HO - CH; - CH; - Cl + OH` ——>HO -CH; - CH;-OH + CT 


Về mặt động học, người ta đã thu được những kết quả sau đây : 


Thí nghiệm _—_ Số1 Số 2 | Số 3 _ 
V„mollls!l 227105 561.107 5,67.107 
[RCI]¿, mol.” 0,2 LG _ 0,5 
[OH”],, mol. — 0 5.1072 —— 0 


Xác định bậc của phản ứng từ các kết quả trên. 
Lời giải 
Từ các thí nghiệm Ì và 3 ta có : 


Vọi = k(0,2)”1(0,1) 2 Vạạ = k(0,5) 140,12 


œ¡ =l 





Ni THÍ _ 227102 —- 


gš. VỮO 5,67.107 
Từ các thí nghiệm l và 2 ta có : 


Vại =k(0,2)(0,)"2 — V„„=k(0)65. 10254 





VỊ (01/2 227107 0/01 
=| —— =—- —— œ› = Ì 


Vạ (0,05, _ 5671077 0,2 


Vậy Vụ = k[RCI],[OH ]; 


5.5. CÁC PHÁN ỨNG PHÚC TẠP 


Phản ứng phức tạp gồm nhiều phản ứng đơn giản diễn ra đồng thời hoặc nối tiếp nhau.. 
Ở đây, chúng ta chỉ xét sơ lược về các phản ứng thuận nghịch, các phản ứng nối tiếp và các 
phản ứng song song. Các phản ứng này đều tuân theo nguyên lí độc lập (một tiên đề của 
động hoá học), nghĩa là mỗi phản ứng thành phần diễn ra và tuân theo các quy luật động 
học một cách độc lập, không phụ thuộc vào các phản ứng thành phần khác. Biến đổi tổng 
quát của hệ là tổng đại số của các biến đối độc lập. 
5.5.1. CÁC PHÁN ỨNG THUẬN NGHỊCH 

Phản ứng thuận nghịch gồm một phản ứng thuận và một phản ứng nghịch diễn ra đồng 

thời và độc lập theo hai chiều ngược nhau. 

Chúng ta chỉ xét phản ứng thuận nghịch bậc nhất : 

k 
A =— B 





¬l 


Phương trình tốc độ phản ứng có dạng : 


đ[A] _ đBỊ 
———— =k A k_,ÍB 
Hi sấu I[AI-kB_jIBÌ 
Nếu ở thời điểm t=0_ [A],=a, " [BỊ, = b„ 
Ở thời điểm t [A]=a¿~—x _—— [Bl=bs+x 
thì phương trình động học sẽ là : 
dx n ' 
PT cu, —X)-k_¡Œ®„+X) 6.44) 
Tích phân (5.44) ta được : 
Kị —Kk_ĐQ 
ˆo =(Œ;+k_¡) `... 


“Kia, —k_ bạ 0 tk, ¡)X 


Khi cân bằng được thiết lập thì tốc độ của phản ứng thuận bằng tốc độ của phản ứng 
nghịch và tốc độ của phản ứng tổng quát bằng không. Do đó : 


_đIAI _ 4B, 


z =0Ì 
HD ớơg K9 


e- Chữ viết tắt của equilibrium (Anh) hoặc hoặc equilibre (Pháp) có nghĩa là sự cân bằng. 
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Ki[A]s = k_¡[B], 


LBÌ, nh... 
LAI, k 





C 
-l 


Thay [A]¿ = ao —xe và [B]¿ = bạ + x„ vào phương trình này ta tìm được : 


c_ Kia TK ¡bo 


X 
: ki+k_rs 


và phương trình (5.45) trở thành : 





X 
In—®—=(k,+k_,)I 
ẢNG. TS, | 


(5.46) 


— (547 


(5.48) 


Như vậy, khi đã xác định được Kc theo (5.46) và k, + k_¡ theo (5.48) thì sẽ xác định 


được riêng rẽ kị và k_q. 


Nếu lúc đầu chỉ có A, chưa có B thì : 


kia 
=. O 
XeZ————— 
ki +k 
và (5.45) trở thành : 
Kiâ 


}=———=—--.=(k +k /)! 
Kia (ki +k_)X 


Từ (5.50) ta tìm được chu kì bán huỷ của phản ứng : 


ti —= ————Ìn 
ki+k_i ký 


Để cho tị; có ý nghĩa thì kị phải lớn hơn k_¡. 


Nếu kị<k_¡, thì theo (5.49) phản ứng chưa thực hiện được 50% đã dừng lại. 


(5.49) 


(5.50) 


(5.51) 


Phản ứng thuận nghịch bậc 1 dạng A ——>B khá phổ biến, đặc biệt là những phản ứng 


chuyền vị nội phân tử và đồng phân hoá trong dung dịch. Sau đây là một số thí dụ : 
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CH _ 
=—— CH, =CH-CH 
HC `H, l : 


xIclopropan _ Propen 
| =— | 
NC —CH | CH-CN 
CIis-sfIryÏxIanua — đrans-stiryÌxIlanua 
d-menfton c—`  Ì-mecnton 


NHNCQS  —> (NH,),CS 
amon!I thioxIanat thioure 
Bài tập 5.12. 


Ỡ nhiệt độ T, k, và k_¡ của phản ứng : 


CH, 


k 
_ =—CH,-=CH-CH, 
H;C———CH, St : 





lần lượt bằng 600 giỜ -! và 300 gIỜ ~!, Sau bao lâu thì 1/3 xIclopropan chuyển hoá thành 
propen, nếu như lúc đầu không có propen. _ | 


Lời giải 
Từ phương trình (5.50) ta có :- 
| kia 
L OOEDDDEOEOH =(k,+k_¡)t 
kia — Œ,; + Kiên 
“3K 
Suy ra : t=ln—————: (kị +k_¡) 


“Ki Tk_iS 
t= 952.107” giờ. 
5.5.2. CÁC PHẢN ỨNG NỐI TIẾP 
Các phản ứng nốt tiếp là các phản ứng mà trong quá trình diễn biến của chúng các 


chất phản ứng tạo ra các sản phẩm trung gian, các sản phẩm trung gian này lại là các chất 
phản ứng ở phản ứng kế tiếp. 


Chúng ta chỉ xét trường hợp các phản ứng đều là bậc 1, thí dụ như : 


Sự thuỷ phân este của một điaxit hữu cơ: 
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CH,COOC.H, CH„COOC,H, 


| + HO ——>l| + C;H;OH 
CH.COOC,H, CH.,COOH _ 
CH,COOC,H. CH,COOH 
| | + HO — | + C;H,OH 
CH,COOH - CH.,COOH 
Sự phân rã phóng xa : 
\ be Kị ă : 0p 


131 k› - 131 0 
sa —“> ;s;Xe + 1P 


Hai phản ứng nối tiếp bậc 1 có thể được biểu diễn như sau : 
| k, Kỹ 
A———>B-———>C£ 


Các phương trình động học : 


= xa (5.52) 
dt 
CỔ =k,[A]—k,[B]- (5.33) 
dt — 
d[C] 
— (5.54 
¡  Ka[BỊ (5.54) 


Giả sử ở thời điểm t = 0, [A] = [A], , [B] = [C] =0. Tích phân phương trình (5.52) ta được : 


[AI=[Al,e *- | (5.55) 


Thay (5.55) vào (5.53) rồi lấy tích phân phương trình thu được ta có : 
K.,[A] 





[B]= .. lan ý} —. | (5.56) 
_ | 
_ Vì Vt: [AI + [BỊ] + [C]= HAI 
l _ t _ 
nên _ [C] “IAh| 1x; _E [ke 2 —Kk› e \) | (5.57) 
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Trên các hình 5.7 và 5.8 có trình bày các đường biểu diễn [A(9], [B()] và [C()] trong 
trường hợp kị = 10k; và kạ = 10k. _ 


ha|e” 





Hình 5.7 - Hình 5.8 


_ Ở cả hai hình [B()] có một cực đại ở thời điểm t,.... 


. 
In nu (5.58) 
—K\ r | 





max — 
.k 


2 
Ở hình 5.8 [B()] nhỏ và gần như cố định, lí do là trong trường hợp kạ = 10k; khi một 
phân tử B được hình thành, nó chuyển rất nhanh thành C. Nói một cách khác, tốc độ hình 


thành C coi như bằng tốc độ tiêu thụ của A và giai đoạn TẺ hoïn B coi như giai đoạn quyết 
định tốc độ. Như vậy, rong dãy những phản ứng nối tiếp, nếu có một phản ứng rất chậm 
so với những phản ứng khác thì phản ứng chậm đó là phản ứng quyết định tốc độ của toàn 
bộ dãy phản ứng. 


Mặt khác, khi k› >> kạ, thì từ các hệ thức (Ó. 55) và (5.56) ta thầy, sau một khoảng thời 


-kít =K»I 
gian đủ lớn e ! sẽ lớnhơn e 2 rất nhiều và : 


=Ú. 





—Kk ' —_ đ[B 

(B] = —L[A] hay kị[A] =k;[BỊ, hay “Si 
k› dt 

Điều này có nghĩa là, trong phần lớn thời gian diễn biến của phản ứng nồng độ của 
chất trung gian không bền B thực tế không đổi và rất nhỏ. Đây chính là nội dung của 
phương pháp gần đúng trạng thái tựa nh, Phương pháp được sử dụng rộng rãi trong động 
hoá học để giải gần đúng những bài toán động học phức tạp (xem 5.6.3). 

Bài tập 5.13 - _ 

Xét quá trình phân rã phóng xạ : 
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226p, k 222 k 218 
R 1 Rn : Po 
88 t¡,2=1290năm 86 tị,ạ=3,825 ngày 


Sau bao lâu thì hàm lượng Rn đạt giá trị cực đại. 
Lời giải 


_ Quá trình phân rã phóng xạ có động học bậc 1, do đó : 


kạ=-“=I,70.10 z1, K, = tn2 ——=2,097. 7.1056) | 
TP | H72 
"Theo S.58) ta CÓ : 
._2,097.1075 | `. 
tay = = 5590274sx~64,70 ngày. 


—....T——T——_— BỮÏ—ễ_._—————- jn———ễ 
2.097.105 —1,70.101! 170.101 


5.5.3. CÁC PHẢN ỨNG SONG SONG 


Các phản ứng song song là các phản ứng độc lập, diễn ra đồng thời và trong số các: 
_ chất phân ứng ít nhất có một chất chung. 


Khi các phản ứng song song có tốc độ khác nhau nhiều thì phản ứng chính là phản ứng 
có tốc độ lớn nhất hoặc là phản ứng tạo ra sản phẩm quan trọng nhất. 


Chúng ta chỉ xét một trường hợp đơn giản : Hai phản ứng song song bậc nhất. . 


X¿ “L8 TS lộ 
Kia B 
Hay _ A 
KẠ, 
C 
Thí dụ : . C.Hạ + HO 
C,H.OH: 
CHạCHO + H; 


Phương trình động học đối với A có dạng : 


_ đAj 


CC =k([A] +k[A]=(Œi +k2[A] - _—— (63) 


I50 


Sự-chuyển hoá A xảy ra theo bậc 1, do đó : 


BÓC iu là (5.64) 





[AI =[AIs e 
Phương trình động học đối với B có dạng : 
d[B —(k,+ka)t 
TT =kIA] =k,[A] e S18) (5.65) 
Tích phân (Š.65) ta được : 
k,lAI, - 
[B] "=5... bị 3 4 + const 
ki +Kk; 
: Siy& KkHIAl 
Khi [B] =0 thì t= 0 — const = ° 
ki+Kk¿ 
_ k,Í : _ _ 
[B] = ch sI1~e HN: (5.66) 
| k,+Kk› _ 
Vì Vvt :[AI + [B] + [CJI =[A],,; nên : 
[C]= cảnh -e đt] 6n 
(kì n k›) | 
Bài tập 5.14 
Cho phản ứng : 
Ki. B 
A 
k» ẻ 
Nồng độ của A giảm đi một nửa sau 410 s ; hỗn hợp các sản phẩm chứa 35% B. Tính kụ và kạ. 
Lời giải : | 
Từ (5.64) ta có : _ 
kị + kạ= .". l5 
tu; - 410 


Theo đầu bài ta có : 
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k 
0,538 


2 
>x- (2) 


Giải (1) và (2) ta được : kị = 0,591.107”.s”†; kạ = 1,099.107.sˆ”. 
5.6. CƠ CHẾ PHẢN ỨNG 
_5,6.1. KHÁI NIỆM VỀ CƠ CHẾ PHẢN ỨNG 
Các kết quả nghiên cứu thực nghiệm cho thấy rằng, đa số các phản ứng hoá học không 


diễn ra theo con đường đơn giản từ chất phản ứng sang ngay sản phẩm. Nói một cách khác, 


chúng không diễn ra theo một giai đoạn mà diễn ra theo nhiều giai đoạn. Sau đây là một số 
thí dụ : 


1) Phản ứng khử nitơ oxit bởi khí hiđro 
2NO + 2H ——>2H,O + N; 
gồm ba phản ứng đơn giản liên tiếp sau đây" x 


2NO =— N;O»› 


N›O› # H› ——>N; + HO» 


HO;+H, ——>2H;O_ 


2) Phản ứng nhiệt phân đinitơ pentaoxit 


2N.O, ——> 4NO; + O; 
gồm ba phản ứng đơn giản liên tiếp sau đây” : 


NO; =—> NO; + NO: 
NO;+ NO; —_—> NO; + O;+ NO 


NO+ NO;  -———> 3NOQ; 


Ì Cơ chế này do Hinshelwood để xuất năm 1936. 


^:Cở chẽ dø Ô để tùãtnăy 1047. 
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Trong hai thí dụ ở trên, mỗi phản ứng đơn giản là một phản ứng cơ sở hay một bước 
phản ứng. Chúng có những đặc điểm sau đây : 


1) Phương trình phản ứng phản ánh đúng cơ chế phản ứng, nghĩa là phản ánh đúng sự 
diễn biến của phản ứng. 


2) Bậc của phản ứng bằng với phân tử số của nó, thường bằng 1,2 và rất ít khi bằng 3. 
._ 3) Tổng của chúng ứng với phản ứng tổng quát 


Tập hợp các phản ứng cơ sở mà tổng của chúng ứng với phản ứng tổng quát được gọi 
là cơ chế phản ứng. 


5.6.2. ĐỊNH LUẬT VỀ TỐC ĐỘ VÀ CƠ CHẾ PHẢN ỨNG 


_ Xác định cơ chế của một phản ứng tức là phân tích phản ứng đó thành một dãy các 
phản ứng cơ sở. Một cơ chế phản ứng giả định chỉ được thừa nhận nếu nó phù hợp với các 
dữ kiện thực nghiệm, mà trước hết là phù hợp với định luật về tốc độ của phản ứng tổng 
__ quát. Sau đây là một số thí dụ : 


1) Phân ứng khử nitơ oxit bởi hiẩro ˆ 
2NO + 2H; ——>2H;O + N; 


- Bằng thực nghiệm người ta tìm được phương trình động học của phản ứng : 





v=~==——— =k[NOÏˆ[H, ]=+ 


[ d[NO| 2, d[N 2] 
2 dt dt 


Cơ chế được đề xuất gồm ba giai đoạn : 


( l) 2NO  “——N;O; | Cân bằng nhanh 
(2)NạO; + Hạ ——›N; + HO; - — Phánứng chậm 
(3) HO; r H› ———>2H;O ' Phản ứng nhanh 


Phản ứng gồm ba giai đoạn, trong đó có một giai đoạn diễn ra chậm. Đây là giai đoạn 
quyết định tốc độ. Nói một cách khác, tốc độ của phản ứng ly quát phải PhhE tốc độ của 
phản ứng ‹ cơ sở diễn ra chậm nhất. 





¬- k[N,O,IIH;] 
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Với cân bằng nhanh (1) ta có : 


_ JN¿O;] 


| -> [N›sOs]=K,[NOI 
[NO]? 5À P2 l 


BI GÀ | 


Thay kết quả này vào phương trình ví phân trên ta được : 
đIẦNG J 'TM€TE 2 _ no. 
=.= K,k[NOFTH,] =k|NO] [H;] với k = K;k 
Như vậy, việc chấp nhận cơ chế trên đã cho phép tìm được phương trình động học của 
phản ứng phù hợp với kết quả thực nghiệm. 
2 ) Phản ứng hình thành phosgen 
CO + CIj ——>COCTI› 
Kết quả nghiên cứu thực nghiệm cho thấy, phương trình động học của phản ứng có dạng : _ 


”.... k[C1, ] 7“ICO] 


_ Cơ chế của phản ứng do Bodeinstein và Plant đề nghị vào năm 1923 là như sau : 


— Cân bảng phân li nhanh của phân tử Cl; do sự nhiệt phân hay quang phân : 





k | | 
€1; ==—2q | (1) 
-] | 
_ = Cân bằng nhanh 
k _ | 
CO + CỊ cm COCI (2) 


-2 
— Giai đoạn chậm : 

COCI + C —2»COC,+Cl  @) 
Tốc độ hình thành phosgen được quyết định bởi giai đoạn (3) 


dịCOCL, ] 
vz———^~=k;[COCIIICI, ] 


Với hai cân bằng nhanh (1) và (2) ta có : 
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k_, _[COICH k.„_ 


dịCOCL | _ 
Suy ra v= BH [CI; ]K;[CO]./K,[C1; ] =k[Cla]””ICO] với k = kạ.Kạ..JK, . 


Kết quả thu được phù lốc với kết quả thực nghiệm. 
Bài tập 5.15 
Phương trình động học của phản ứng oxi hoá nitơ oxit bằng oxi 


ZNO + O; ——>2NO, 


có dạng : 





_ =k[NOÏ”[O;] 


Hãy chứng tỏ rằng, ba cơ chế sau đây đều phù hợp vơí định luật tốc độ trên : 


D)— 2NO + O¿ ——>2NO, 
2) NO+NO  c——> NO, Cân bằng nhanh 
NO;+O, — Ly2NO, Chậm 
3) — NO+O  c>OONO  Cânbằng nhanh 
NO + OONO —ỄL › 2NO, Chậm 
Lời giải 


Ta chỉ cần chứng minh 2 trường hợp sau : 
Cơ chế 2 : 

_ đ[O 

di 





2 =k IN2O;](O;]=k,.KINO”[O,]= k[NOÏ” [O,]; k=k,K 
Cơ chế 3 


d[O,] .. “sa 
ự — = kị[OONOI[NO] = k,.K [NOT [O; ]= k[NO[ [O; ];k = k,K 
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— Từ ba thí dụ trên đây, chúng ta thấy: 


l) Một cơ chế phản ứng quyết định một định luật tốc độ, nhưng một định luật tốc độ - 
không thể quyết định được một cơ chế phân ứng. 


2) Định luật tốc độ có vai trò rất quan trọng trong việc xác định cơ chế phản ứng. 
Nhưng để chọn được một cơ chế phản ứng, ngoài định luật này còn phải dựa vào thông tin 
từ các nguồn khác nữa. 


5.6.3. CÁC CHẤT TRƯNG GIAN CÓ KHẢ NĂNG PHẢN ÚNG. 
NGUYÊN LÍ BODENSTEIN 


Chất trung gian có khả năng phản ứng là những chất xuất hiện trong một số giai đoạn 
của cơ chế nhưng không có mặt trong phản ứng tổng quát. 


Chúng có thể là : 
I) Các nguyên tử như H, CI, . 


2) Các gốc tự do như CH? `. HỘ, 'OH.. 


3) Các ion dương và âm như : cacbocation (chất trung gian mang điện dương ở nguyên 
tử C), cacbanion (chất trung gian có điện tích âm trên một nguyên tử C). 

Đặc điểm chung của các chất trung gian này là chúng rất hoạt động. Vì vậy, có thể 
chấp nhận rằng, trừ lúc bắt đầu phản ứng, tốc độ hình thành chúng bằng tốc độ tiêu thụ 
chúng. Nghĩa là ở mọi thời điểm nồng độ của chúng rất nhỏ và đạt tới giá trị ổn định. Nếu 
kí hiệu nồng độ của một chất là [X] thì ta có : 

d 
dlX] 0. 
dt 


[X] = const và 


-Đây chính là nội dung của phương pháp gần đúng trạng thái tựa tính 
(Quasi — sfatlonary state approximation Q.S.S.A)' hay nguyên lí Bodenstein. Dựa vào đây, 
chúng ta có thể giải quyết một cách đơn giản nhiều bài toán về động hoá học. 


Bài tập 5.16 


Các kết quả nghiên cứu thực nghiệm cho thấy, ở trạng thái khí hay tan trong dung môi 
_ hữu cơ (CCIL)N2O‹ bị phân huỷ theo định luật động học bậc nhất trong một khoảng rộng về 
nhiệt độ và áp suất (từ 273 — 423 K và từ 0,04 mmHg - 760 mmHp). 


| Trong các phần tiếp theo, chúng tôi dùng kí hiệu Q.S.S.A để chỉ phương pháp gần đúng trạng thái tựa fnh. 


. T56 


2NO.Ố Ẻ —>4NO; + O, 


Chứng minh rằng hai cơ chế phản ứng sau đây đều phù hợp với dữ kiện thực nghiệm 
nói trên. 





k 
==—`NO; + NO; 


—] về 


A NO. 
NO; + NO; — 2 >NO; + O;+ NO - 
NO + N;O; — >3NO; 


2) N;O; 





-l 


k | 
=——— NO» + NOa 


NO; + NO; — 2 >NO + NO;+ O; 


F _ 
NOa+NO  —3—> 2NO; 
Lời giải : 
Trong cả hai trường hợp, tốc độ của quá trình tạo thành O› cũng là tốc độ của phản ứng 
tổng quát. 


dịO, ] 


| 
di 





=k;[NO,][NO. ] 54.2. q) 


Áp dụng Q.S.S.A cho NO; ta được : 





d[NO 
bàng TP kị[N;O;] ~ k_¡[NO¿](NO;] ~ kạ[NO›][NOa] = 0 (2) 
"UY Ta :, 
| k N.O,] _ 
llđJ<e le @) 
k_.+k; [NO,] 
Thay (3) vào (1) ta được : 
dịO.]  k,k 
: —K " L9;] 
| —Ì 2 
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d[O k,.k 
AI k[N›O;] với k= —l—“— 
dt k_i+Kk¿ 
2) =a = k;[NO, ][NO, ] _ _ (1) 


Áp dụng Q.S.S.A cho NÓOz và NO ta được : 





d[NO.] . : ¬. | 
"_ k,IN;O;]~ k_,[NO, ][NO,]— k„[NO, J[NO;]~kạ[NO,]ÍNO]=0  @) 
d[NO] _ „- | 

—ac_ — kạ[NO;][NO,]~k;[NO;][NO]=0 @) 


Từ (3) ta rút ra : 
k;[NO;][NO, ]= k;[NO,][NO] 
thay kết quả này vào (2) ta được : 
k,N,O,] —k_¡[NÑO. ]iNO; ]~ 2k„[NO, ][NO; ] =0 
k[N.,O.]- 
[NO,] = "“... 
(k_,+2k-)[NO,. ] 
"Thay kết quả này vào (1) ta được : 
d[O, ] k,k. 


=k'N.O, |vớik'=——k—— 
dt ˆ : k_,+2k. 





5.6.4. PHÁN ỨÚNG DÂY CHUYỀN 


Phản ứng dây chuyên là phản ứng phức tạp bao gồm một dãy liên tiếp các phản ứng cơ 
sở, mà ở đó một chất trung gian hoạt động được tạo ra ở một phản ứng cơ sở này bị tiêu thụ 
trong một phản ứng cơ sở khác, và trong quá trình đó nó được tái sinh và lại tham gia vào 
quá trình tương tác tạo ra một dãy các phản ứng cơ sở được lặp lại một cách tuân hoàn. 


5.6.4.1. Phản ứng dây chuyền không nhánh 


Đây là loại phản ứng dây chuyển mà ở đó một tiểu phân của chất trung gian hoạt động 
(trung tâm hoạt tính) tham gia vào một phản ứng cơ sở chỉ sinh ra một tiểu phân hoạt động mới. 


Tất cả các phản ứng dây chuyền đều gồm ba giai đoạn chủ yếu : giai đoạn khơi mào, 
giai đoạn lan truyền và giai đoạn đứt mạch. 


Chúng ta tìm hiểu một cách chỉ tiết loại phản ứng này qua một số thí dụ cụ thể. 
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a) Sự tổng hợp hiđro bromua theo phản ứng : 
H› T Br› ———>2HEr 


Bodenstein và Lind đã nghiên cứu phản ứng này ngay từ năm 1907 và tìm được biểu 
thức của tốc độ phản ứng trong khoảng nhiệt độ 200 — 300 °C và áp suất I atm. 


d[HBr] _ k[H,I(Br, }'“ 


dt- lộc, [HBr|] 
mị Br, | 


với m + l0 


Cơ chế của phản ứng này đã được Christiansen — Herzfeld và Polanyl làm sáng tô vào 
khoảng năm 1919. 


Giai đoạn khơi mào 
Ở giai đoạn này có sự xuất hiện các tiểu phân hoạt động — các nguyên tử Br”, 
-B„ + M —  >y2Br +M () 
M- Một phần tử nào đó có mặt trong hệ phản ứng : Bra, Hạ, HBï. 
Chú ý : Trong hai phản ứng khơi mào 
Brạ + M ——>2Br` + M vàH; +M ——>2H+M _ 
thì phản ứng đầu dễ xảy ra vì phân tử Br; kém bền vững hơn phân tử H; nhiều. 
Giai đoạn lan truyền : 


Ở giai đoạn này các tiểu phân hoạt động tham gia vào các phản ứng cơ sở làm phát 
triển mạch dây chuyền. Mỗi tiểu phân hoạt động tham gia phản ứng chỉ sinh ra một tiểu 
phân hoạt động mới. ` _ 


Br + H, —*2 >HBr + H' _ (2) 
` k 

H + By —“>HBr + Br 3) 

H +HBr —“>H, + Br (4) 


Mỗi phản ứng cơ sở là một mắt mạch. Tập hợp những phản ứng cơ sở bắt đầu từ một 
tiểu phân hoạt động và kết thúc bằng sự tái sinh tiểu phân ấy được gọi là một chư (rình hay 
mắt xích của mạch. Phản ứng (4) là phản ứng tự ức chế: 
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Tốc độ phản ứng được quyết định bởi độ dài của mạch nghĩa là bởi ‡ số các chu trình 
được tạo ra bởi một tiểu phân hoạt động sinh mạch. 


Giai đoạn đứt mạch 
_ Ở giai đoạn này, có sự tái kết hợp của hai nguyên tử Br khi chúng tiếp xúc với một 
phân tử của môi trường phản ứng. 
: k; 
ZBr +M —*>Br, +M 
Chúng ta thiết lập phương trình động học của phản ứng dựa vào cơ chế trên : 


d[HBr] 


TT =k;[BE]ÍH,] + kại HỶ J(Bi;] — kạ[HBr][HỈ] () 
Áp dụng Q.S.S.A cho các tiểu phân hoạt động H” và Br ta được. 


dị[H' : : ° 
CC =k;[Br ][H,]~kạ[HỈ][Br,]— k,[HB][H']=0 @) 


d[Br ] 





= 2k,[Br, ][M] - k 2LBr HH2]+k; [H JUS, J+k, Tê 2k s[Brf [MỊ= 0@) 


Tổ hợp (2) và (3) ta được : 
k,[Br;](M] = k;[Br`ˆ[M] 
SUY ra : 
k _ 
[Br`]= ,|—~[Er,] mo ca (4) 
kẹ _ 
Thay (4) vào (2) ta được : 


| k _ | 
. 2\ kẹ 
M1)Š==. _ (5) 


k aIBr; ] + k 4LHBr] 
Thay (4) và (Š) vào (1) ta được : 


-L[H, ]IBr,!“ 
d[HBr] _ 2K| % m.. 


Tk [Br,] 


Kết quả này phù hợp với định luật thực nghiệm của Bodenstein. 
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5.6.4.2. Phản ứng dây chuyên phân nhánh 


Đây là những phản ứng dây chuyền, trong đó một tiểu phân hoạt động, khi tham gia 
vào một phản ứng cơ sở, có thể gây ra sự hình thành hai hoặc nhiều tiểu phân hoạt động 
mới. Kết quả là số tiểu phân hoạt động tăng dần theo cấp số nhân trong quá trình phản ứng, 
tốc độ phản ứng tăng nhanh và thường kết thúc ở dạng nổ. 


Chúng ta xét một thí dụ : Phản ứng giữa oxi và hiđro 


Cơ chế thực của phản ứng này vẫn còn chưa được biết chính xác. Về đại thể, nó có thể 
như sau : _ 


Hạ + O› ——>2OH' _—_ Khơi mào 
OH +H,——>H,O+H' _ Lan truyền 


H +O,——>OH'`+O' 
O +H,——>OH +H _ Phân nhánh 
O +H,O——> 2OH' 


H— 

O'— Đứt mạch trên thành bình 
OH——> _ 

H + O,+ M——>HO, +M_  Đứ mạch trong pha khí 
HO) +M—— H, +O, Phá huỷ trên thành bình 


Tuy cơ chế chính xác của phản ứng còn chưa được biết nhưng sự tôn tại của các phấn 
tử hoạt động H”,O',HO" và MO” thì đã được khẳng định. _ 


Tuỳ theo điều kiện diễn biến của phản ứng, mà chủ yếu là nhiệt đệ và áp suất, hai 
trường hợp sau đây có thể xảy ra : _ 

1) Khi tốc độ của phản ứng phân nhánh lớn hơn tốc độ của phân ứng làm đứt mạch thì 
nồng độ của các tiểu phân hoạt động tăng đều đặn, Và do đó tốc độ lan truyền tăng không 
có giới hạn. Đây là nguyên nhân gây ra sự nổ. 


2) Khi phản ứng làm đứt mạch diễn ra với tốc độ đủ lớn thì số các tiều phân hoạt động 
do các phân ứng phân nhánh sản sinh ra không thể luôn luôr: tăng dần, PAnh ứng tổng quát 
bị khống chế và được duy trì, ng thời sự nổ không xảy ra. 
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Bài tập 3.I7 


Đối với phản ứng : 


l 
k..) 8000. NNGS AC, 


Người ta cũng đã đề xuất cơ chế sau đây : 


H, - 1¬y2H” 


H +QO; —%2 ›OH' +O' 


OC +H —Š›OH +H 
OH' +Hy —“>H,O +H' 
0H... XS) 


1) Thiết lập biểu thức của tốc độ. 


2) Chứng minh rằng sơ đồ cho phép giải thích sự tồn tại một áp suất nổ đối với hỗn hợp 
tỉ lượng. _ | | 


lời giải 


_ d[H,O] 
v —= 





= k„[OH'][H, ] 


1) Áp dụng Q.S.S.A cho các tiểu phân hoạt động H",OH",O'. 
đH Í — 2 TH,]—k,[H*JÍO, ] + k¿[O*][H,]+k,[OH"][H,]—k,[H']=0 
“nhe 2]~ kạlH ]|9,] + kại 21” 22 Tinh.) nUẠP lo 


d : ề : š š 
“TT =k,[H"]ÍO;] + kạ[O"](H,]~k,[OH"][H, ]~ kạ[OH"] =0 


d[O'] : s. : 
TT =k;[H”]IO;] = kạ[O'J[H,]=0. 
ta tìm được : 
vẶ 4k,kzk,[O;][H, Ï 
kzks + k¿kz[H;]~ 2k;k„[H; ][O; ] 
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q`” 


3) Sự nổ xảy ra khi tốc độ trở nên vô hạn, nghĩa là : 


kska + kzk;[H› ] = 2kzku[H›2] [O2] 


2P 2P IP 
hay ksk; + k¿ke*Ý-— =2ksk,ÝŠ-— ~—— 
7 S5 Ô M5 RT “SPT 3ET 


2. j. 
[se] k;k,P”~ CS k,kẹP —k;k, =0 


P: áp suất tổng quát 


Như vậy, nói chung, ở một nhiệt độ xác định, có thể tìm được một áp suất mà ở đó sự 
nổ Xảy ra. 


5.7. PHẢN ỨNG QUANG HOÁ HỌC 


Phản ứng quang hoá học là những phản ứng g:ữa các chất khí, chất lỏng hay chất rắn 
xảy ra dưới tác dụng của ánh sáng. Ở đây, năng lượng cần cho sự khơi mào phản ứng hay 
sự diễn biến của phản ứng được đưa vào hệ phản ứng dưới dạng những dao động điện từ 
như ánh sáng nhìn thấy, tia tử ngoại hay đôi khi tia hồng ngoại. 


Các phản ứng quang hoá học rất đa dạng. Chúng bao hàm các phản ứng quang tổng 
hợp các gluxit diễn ra trong cây xanh, các phản ứng là cơ sở của quá trình chụp ảnh, hiện 
tượng phát quang, hiện tượng mất màu của các chất màu ... Chúng có thể là các phản ứng . 
tổng hợp, phân huỷ, oxi hoá - khử, trùng hợp ... | : _ 

Một đặc điểm cần được lưu ý là : dưới tác dụng của ánh sáng, không chỉ những phản 
ứng có khả năng tự diễn biến trong điều kiện khảo sát (AG < 0) mới có thể xảy ra mà cả 
những phản ứng có kèm theo sự tăng entanpi tự do cũng có thể xảy ra. Vì lẽ đó, có thể chia 
các phản ứng quang hoá học ra làm hai nhóm : 


1) Những phản ứng mà trong điều kiện đã cho có khả năng tự diễn biến theo quan điểm 


nhiệt động học (AG < 0) không cần có sự tác động của ánh sáng như phản ứng : 


H; + Cl; ——>2HC] 


' Trong những trường hợp như vậy, ánh sáng chỉ giữ vai trò kích thích phản ứng, góp 
phần làm thắng được năng lượng hoạt hoá lớn của nó. Đôi khi, những phản ứng này còn 
được gọi là phản ứng quang xúc tác. | 
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2) Những phản ứng mà trong điều kiện đã cho không có khả năng diễn biến theo quan 
_ điểm nhiệt động học (AG > 0) và sự thực hiện chúng đòi hỏi sự cung cấp năng lượng từ bên 
ngoài. Trong trường hợp này, ánh sáng đã cung cấp năng lượng cho hệ phản ứng. 


Phản ứng quang hợp ở cây xanh, một trong những phản ứng quang hoá học quan trọng 
nhất thuộc loại này. 


Ngay từ năm 18] Grotthus đã thiết lập được răng, chỉ những bức xạ nào của ánh sáng 
được hệ phản ứng hấp thụ mới có thể sây ra biến đổi hoá học. 

Các nguyên tử hay phân tử của các chất phản ứng chuyển sang trạng thái kích thích sau 
khi đã hấp thụ những lượng tử ánh sáng, nội năng của chúng tăng lên và sự diễn biến của 
phản ứng là thuận lợi (trong một số trường hợp, năng lượng bức xạ làm cho các phân tử bị 
phân lì). _ 

Quan hệ giữa năng lượng bị hấp thụ và lượng chất đã tham gia phản ứng được biểu thị 
bằng định luật đương lượng quang hoá học do A.Einstein' thiết lập vào năm 1912. Theo 
- định luật này, dưới tác dụng của ánh sáng, môi phân tử phản ứng hấp thụ một lượng tử bức 
xạ. Do đó một mol chất hấp thụ năng lượng E.. 


N,hc 
E=Nahv= Ð | | | | (S.68) 





Na : số Avogadro 

v : tần số của bức xạ 

À : độ dài sóng của bức xạ. 

c : tốc độ của ánh sáng. 

Các bức xạ có độ dài sóng ngắn nhất sẽ có năng lượng lớn nhất và do đó có tác dụng 


' vớ, 
hoá học mạnh nhất. Trong phổ nhìn thấy, các bức xạ tím (2= 4 000 A; Ez~ 297 kJ molT”) 


O 
hoạt động nhất, còn các bức xạ đỏ (À ~x 7500 A; Ex 159 kJ mol") ít hoạt động nhất. 


Vì lí do này mà có thể làm hiện hình các phim và giấy ảnh kém nhạy trong 
ánh sáng đỏ. | 


Việc kiểm chứng thực nghiệm định luật đương lượng quang hoá học cho thấy có những 
sai lệch giữa các kết quả cho bởi định luật và các kết quả thực nghiệm. Lí do của sự việc 
này sẽ được trình bày ở phần cuối của mục nhỏ này. 


' Nhà Vật lí học lỗi lạc người Đức, Giải thưởng Nobel 1921. 
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Người ta thường dùng hiệu suất lượng tử (@ø) của phản ứng làm tiêu chuẩn cho sự áp. 
dụng định luật. Đó là z số giữa số phân tử đã tham gia phẩn ứng và số photon đã bị hấp thụ. 


_ Số phân tử chất đã tham gia phản ứng 
Số photon đã bị hấp thụ 
Hiệu suất lượng tử của một số phản ứng quang hoá học được ghi ở bảng 5.2. 
Bảng 5.2. Hiệu suất lượng tử của một số phản ứng quang hoá học ở nhiệt độ thường 


Phản ứng quang hoá Miền bước sóng 





X 
(gần đúng) 





O 


(A ) (gần đúng) 


_ 3 000 —- 2 800 2 
I) 2HI ——=>H2 +Ì› | 
2. 5  .... _ | 3000 - 2500 
2)S2O; +HạO ——>2§O/ +2HÏ+— O; | 
2 
tBIẾS < 3600 1-0 1 
3) CiaHIg — 2 (Ci¡aHtp)2 | 
> 4350 
4) 2NO›s ———>2NO + O 
| 2 | 3660 


5CHẠCHO  ——>CO +CH, 





6)(CH;¿CO  ———>CO + C;H, 


: 3. 
7)NH: ——>-N,+=H, - 
2 2 


là) 
ll 

23 

+ 


8) HạC2Oa(+UO+ )———>CO + CO; + HO (+UO 2 ) 


_ : 3000 ~ 2500 


— 4000 
I0) Cl› + Hạ ———>2HCI 
I1) Br;ạ + CgẴHzCH=CHCOOH ->C¿H;CHBrCHBrCOOH ¡ - 100 


_ 1 | 2000- 
lổ) C2H› ——— — (C2H2)n | 
n . 
| 4000-4360 1000 
I3)CO +Cbồ  ——>COCl 


Theo định luật đương lượng quang hoá học thì hiệu suất lượng tử của phản ứng phải 
bằng đơn vị. Trong thực tế, bên cạnh các phản ứng thỏa mãn điều kiện này, cũng có những 
phản ứng có hiệu suất lượng tử lớn hơn hoặc bé hơn đơn vị. 


1ó5 


Sự sai lệch về phía những giá trị lớn được nhận thấy trong trường hợp phản ứng là phản 
ứng dây chuyền. Vì vậy, mặc dù các quá trình sơ cấp phù hợp với định luật đương lượng 
quang hoá học nhưng hiệu suất lượng tử của phản ứng tổng quát phải lớn hơn đơn vị. Đối 
với những mạch dây chuyền có độ đài không lớn thì hiệu suất lượng tử không thể lớn hơn 
đơn vị nhiều, nhưng đối với những mạch có độ dài lớn thì hiệu suất đó có thể rất lớn, thí dụ, 
trường hợp phản ứng quang hoá học H; + Cl; -> 2HCI. Vì độ dài của mạch dây chuyền 
phụ thuộc vào điều kiện tiến hành phản ứng, cho nên hiệu suất lượng tử cũng phụ thuộc vào 
điều kiện đó. ' | 

Sự sai lệch về phía những giá trị bé của @ xảy ra khi những lượng tử ánh sáng do những: 
phân tử của chất phản ứng hấp thụ bị tiêu dùng một phần vào những quá trình phụ nào đó, 
ví như khi va chạm năng lượng dư của phân tử được truyền sang phân tử của một chất khác, 
hoặc chúng bị những phân tử của các chất khác có trong hệ hấp thụ. 


Bài tập I.ö 
_ ¬ 
Khi cho bức xạ có A= 3000 A. và cường độ 2,4917.10 ^J.s” đi qua dung dịch HI trong 
hexan trong 1000 s, người ta thấy lượng HI giảm đi 0,I mmol. Dung dịch hấp thụ 80% bức 
xạ đi qua. Tính hiệu suất lượng tử của phản ứng quang hoá học : 
2HI ->H; +I, _ _ 
Kết quả thu được có phù hợp với cơ chế phản ứng sau đây không : 
_ HI+hv->H + I 
H+HI H; + ÏI 


I+lTl  b 
lời giải 
Một lượng tử năng lượng của bức xạ : 


_ 3 Ác Da ¿ 
Eelivdeilee. le. 20001017 


À 3000.1019 


2,4917.1072.10”.0,8 


.. 3,0168.10'” 


Số photon bị hấp thụ : 


Hiệu suất lượng tử của phân ứng : 


— 0,1,1026,02.102- 
3,0168.10!? 


ló6 


Kết quả này hoàn toàn phù hợp với cơ chế phản ứng ở trên. Theo cơ chế này, tiếp theo 
phản ứng quang hoá học (phản ứng sơ cấp) là hai phản ứng nhiệt (phản ứng thứ cấp). Như 
vậy, môi lượng tử ánh sáng bị hấp thụ đã làm cho hai phân tử HI bị phân huỷ. : 


5.8. XÚC TÁC 
5.8.1. CÁC ĐỊNH NGHĨA 
Chất xúc tác là chất làm tăng tốc độ phản ứng và sau phản ứng bản chất hoá học cũng ` 
như lượng của nó không thay đổi... 
Thí dụ : 


— Phản ứng este hoá axit axetic với etanol xảy ra khá chậm, nhưng trở nên nhanh nếu 
ta thêm axit sunfuric vào hỗn hợp phản ứng. 


— Phản ứng oxi hoá lưu huỳnh đioxit thành lưu huỳnh trioxit bởi oxi chỉ xây ra khi có 
mặt chất xúc tác (hỗn hợp các khí NO và NO; ; V›;O;). 


Chất xúc tác chỉ có khả năng làm thay đổi tốc độ của các phản ứng có khả năng tự diễn 
biến về mặt nhiệt động học, nghĩa là các phản ứng có AG < 0. Nó CHHẾ không có thể làm 
thay đổi giới hạn của phản ứng. 


Đối với các phản ứng thuận nghịch, chất xúc tác làm tăng tốc độ của phản ứng thuận 
và phản ứng nghịch ở mức độ như nhau. Nói một cách khác, chất xúc tác không làm 
chuyển dịch cân bằng của phản ứng mà chỉ làm cho phản ứng nhanh chóng đạt tới trạng 
thái cân bằng. 


Nói chung, chất xúc tác làm tăng tốc độ của một phản ứng và không làm thay đổi trạng 
thái cuối của nó. Tuy nhiên, trong nhiều trường hợp, đặc biệt đối với các phản KHE giữa các 
chất hữu cơ, nó có tác dụng định hướng phản ứng. Thí dụ : 


CH; - CH;OH _ CH,=CH; + HạO 
di - CH;OH ——“:—>CH;CHO +H; 


Người ta gọi sự xúc tác là đồng thể khi chất xúc tác, chất phản ứng, và sản phẩm chỉ 
hình thành một pha. Trong sự xúc fác dị thể, chất xúc tác tạo nên một pha riêng, thường là 
PHI rắn. _ 


Thông thường, chất xúc tác được đưa vào hệ phản ứng. Đôi khi chất xúc tác là một 
trong các sản phẩm. Đây là sự / xúc rác. Thí dụ, chất xúc tác của phản ứng : 
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2MnO; + 5H;C;O, + 6H" ——> 2Mn”” + 10CO; + 8H;O 


là ion Mn“”. Lúc ban đầu, tốc độ phản ứng chậm, nhưng khi nồng độ Mn“” đủ lớn thì tốc 
độ phản ứng tăng nhanh. 

Có những chất có khả năng làm giảm tốc độ phản ứng. Chúng được gọi là chất ức chế: 
Thí dụ, đối với phản ứng oxi hoá natri sunfit trong dung dịch bằng oxi thành natri sunfat thì 
đồng sunfat là chất xúc tác, còn glixerin là chất ức chế. Những chất này thường được dùng 
để kìm hãm sự diễn biến của các quá trình hoá học không mong muốn. 

Cân phân biệt chất xúc tác với chất tăng hoạt tính (promotor). Loại chất này làm tăng 
tốc độ phản ứng nhưng lại bị tiêu thụ trong quá trình phản ứng. Thí dụ, các peoxit hữu cơ là 
các chất tăng hoạt tính cho các quá trình polime hoá các anken trong kĩ nghệ. 

Hoạt tính của nhiều chất xúc tác rắn tăng mạnh khi chúng chứa thêm một lượng nhỏ 
các chất kích thích, Các chất này bản thân không có tác dụng xúc tác nhưng lại làm tăng 
được hoạt tính xúc tác của chất xúc tác. Thí dụ, hoạt tính xúc tác của VzO‹ (r) đối với phản 
ứng oxi hoá lưu huỳnh đioxit bằng oxi tăng lên hàng trăm lần khi nó có chứa thêm các 
sunfat kim loại kiềm. 

Hoạt tính của các chất xúc tác có thể bị giảm hay mất hẳn bởi các chất độc của xúc 
tác. Thí dụ, một lượng nhỏ của hợp chất của asen đủ làm ngộ độc V„O¿. 

5.8.2. XÚC TÁC ĐỒNG THỂ 
5.8.2.1. Cơ chế tác dụng của chất xúc tác 

Một trong các biện pháp làm tăng tốc độ của các phản ứng có khả năng tự diễn biến - 
(AG < 0) là làm giảm năng lượng hoạt động hoá của chúng. Một sự giảm năng lượng hoạt 
- hoá dù nhỏ cũng đủ gây ra một sự tăng rất lớn tốc độ phản ứng. Thí dụ, khi năng lượng hoạt 
hoá của một phản ứng diễn ra ở 298 K giảm từ 251-167 kI.mol"! thì tốc độ tăng chừng 
5,3.10 ` lần. 


Chất xúc tác là chất làm tăng tốc độ phản ứng bằng cách tham gia vào phản ứng, tạo 
ra sản phẩm trung gian và hướng phản ứng ải theo một con đường ứng với năng lượng hoạt 


hoá tháp. 


Trên hình 5.9 có trình bày giản đồ năng lượng của phản ứng thuỷ phân metyl bromua 





có xúc tác là Ion Iođua (đường ) và không có xúc tác (đường - - - -). 
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Hình 5.9 


__ Toạ độ phản ứng 


Tác dụng xúc tác của I là nhụ. sau : Trước hết, Í tác dụng nhanh với CH;Br vìI là 
chất ái nhân tốt hơn Br : 


[F + CH;Br —— CHạI + Br 
Tiếp đó là sự thuỷ phân CH¡I cho CH:OH và tái tạo lại Ï . Tốc độ thuy PHÊN của X4 
nhanh gấp đôi tốc độ thuỷ phân tăng 
CH¡I + 2H;O ——› CH:OH + H;O! + F 
Các năng lượng hoạt hoá tương ứng với hai giai đoạn này E. và Bà đều nhỏ so với E,. 
5 ° 2: Định luật động học của xương ứng xúc tác "¬ 
Xét phản ứng : 
R+C _. RC —2 » C+P 
` 
R : chất phản ứng ; P : sản phẩm ; C : chất xúc tác. 


_ dịF] 


=k›„[RC 
mn 2LRC] 


Hợp chất RC tương ứng với một cực tiểu tương đối của năng lượng. Ta có thể coi nó 
như một chất trung gian có khả năng phản ứng và áp dụng Q.S.S.A cho nó. 


=. = kị[R][C1-(k_¡ + kạ)[RC]= 0 
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kị[RIIC] 


S {RCI= 
áo | Nào kii+k¿ 
và ta có : 
d[P]_ kịk;[RIICI . _ (5.69) 
dt - + ka 


Phương trình (5.69) cho thấy, nếu chỉ dùng một lượng nhỏ chất xúc tác thì tốc độ của 
phản ứng được xúc tác sẽ nhỏ hơn khi dùng một lượng lớn vì tốc độ của phản ứng là bậc 
nhất đối với chất xúc tác. | 
5.8.2.3. Xúc tác đông thể trong pha khí 

Các quá trình xúc tác đồng thể ít khi diễn ra trong pha khí. Sau đây là hai thí dụ : 
Sự phân huỷ ozon với chất xúc tác là đinitơ peaoxi. 


N.O 
2O: ——— 30; 








Cơ chế phản ứng do Ogg đề nghị : 
_ _ k 
—— NO; + NOa 


N;O; ñ 
2 





NO +O, — #“> NO; + O, 


2NO; —2>NO, + O, + NO; 


_Áp dụng Q.S.S.A cho NO› và NÓ¿ ta tìm được : 


d[O3] ( k?kjk¿Ì ` 
-_I-| 2B] [N›sOs 30s 3 
2 


dt kŸ 
Kết quả này phù hợp tốt với các dữ kiện thực nghiệm. 
Sự nhiệt phân etanal với chất xúc tác là hơi lời 
" CH.CHO —249), CHẠ + CO 
Faull và Rollefson đã đề xuất cơ chế sau đây : 


k | 
lạ + M =“—¬ 2 +M 


2 
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I + CHạCHO —Ễ*25 ›CH,CO' + HI 
k 


CH;CO ` —— CHy' + CO 
CH”% HP ;s<S3ÈH; gỉ 
_ Áp dụng Q.S.S.A cho I° , CHạCO” và CH:ạ` ta được : _ 
v= —h =kạ, _ÁT2ÏCH;CHO] 
2 : 


Kết quả phù hợp với các dữ kiện thực nghiệm 
5.8.2.4. Xúc tác đông thể trong pha lỏng. Xúc tác axit - bazơ 

Các kết quả nghiên cứu thực nghiệm cho thấy có rất nhiều phản ứng hoá học được xúc 
tác bởi các ion HạO” hay OH” hoặc bởi cả hai ; kiểu xúc tác này được gọi là xúc tác axit — bazơ. 


Chúng ta xét một thí dụ : sự thuỷ phân các este với xúc tác là HạO” 


O-R _— O-H 
/ / hÓ 
R-C +HO —>R-C +ROH 
| | \ 
"` ~ O 
Cơ chế phản ứng ' 
F0-R _ 0-R 
/ 
R-€C +H” ==R- là : cân bằng nhanh (1) 
\ _ _ 
O OH 
O-R O 
/ k /J + | 
R_Ct +HạO———>›>R-C +R.OHy giaidoạnchậm (2) 
\ ` | 
OH OH 
R†OH; —*4 ›R'OH +H giai đoạn rất nhanh (3) 
O-R O-R 
_ 5 / _ | 
v=ka:[H;O] |R_C+ - =k3ÌR_Cf ; HạO là dung môi. 
\ \ 


OH OH 
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/ 
R-C” 
` \ 
Tứr()6s6ï1<—=T—^ 
I số 
RE. LH ] 
OR.' 
Như vậy _ 
—O O 
„ K JJ /J 
v= TT —C [H”]=k BS | 
2 : 
OR —— OR| 
` Xã v2 ểy ca + : k; 
k (hăng số tốc độ)= k_[H ] |k ;„ =kaạ—— 


Phản ứng thuỷ phân các este cũng xảy ra rất nhanh khi có xúc tác là OH_ và ngay khi 
không có xúc tác vẫn có thể xảy ra : 
Các cơ chế phản ứng là như sau : 


O-R O-R | 
“: _ / _ 
R—C +OH c—=pq_CcC_œ cân băng nhanh 
N _ \ 
O OH 
O-R O 
/ Ỉ | 
E=.Cö PP *“=KF=€© +RO. giai đoạn chậm 
` À _ _ 
OH OH 
RO + HO ——>ROH + OH. hộ giai đoạn rất nhanh 
;" O-H 
O =. R' TQ _H / 
/ j + T0R=" nh:Ẻ +ROH 
R—C +H,O——>R-—C \N 
` —NN | O 
O O 
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Như vậy, ở trường hợp này, cũng như ở các trường hợp tương tự, biểu thức của hằng số 
tốc độ có dạng : | 


= H _ P 5.70 
k Kẹ + k,[H] + k [OH ] _ (S.70) 


kạ : hằng số tốc độ của phản ứng không xúc tác. 


Cũng từ các kết quả nghiên cứu thực nghiệm, người ta lại thấy, đa số các phản ứng 
được xúc tác bởi HạO” và OH” cũng đồng thời được xúc tác bởi các axit yếu và các bazơ 
yếu. Do đó, trong trường hợp tổng quát, biểu thức của hằng số tốc độ có dạng như sau : 


: `. _ 
k=k,+k ,[H ]+k,_[ÍOH ]+kuA[HA]+k [AJ] — G27D 


Thí dụ, biểu thức của hằng số tốc độ của phản ứng iot hoá axeton trong môi trường 
nước được đệm bởi cặp CH;COOH / CH„COO , có dạng : 
-_ k$")=4,63.10”°+2/73.10[H†] + 0,25|OH] +8,33.10 '[CH:COOH] +2,52.10 ”ICH;COO ] 
5.8.3. XÚC TÁC DỊ THỂ 


Xúc tác là dị thể khi chất xúc tác nằm không cùng pha với các chất tham gia phản ứng. Chất xúc 
tác là chất rắn, các sản phẩm và chất phản ứng ở pha lỏng hay pha khí . 


Trong các quá trình xúc tác dị thể, các phản ứng hoá học xảy ra ở bề mặt của chất xúc tác. Diện 
tích bê mặt càng lớn thì phản ứng càng phát triển. Do đó, các chất xúc tác phải được chế biến sao cho 
mm"... 'ẽ ẻẽ Y. .ẽ....... ` 3 _~I 
chúng có cấu trúc rất xốp. Có những chất xúc tác có diện tích bên trong đến 1000m'.g_. 
Chất xúc tác rắn được chia làm hai nhóm lớn : 
— Các kim loại chuyền tiếp và các hợp chất của chúng (các oxit, các sunfua). 


— Các oxit axit : silic oxit, alumin, các nhôm silicat. 


Ngoài ra, cũng có những chất xúc tác rắn, không thuộc hai nhóm này như : AlBr:, AIOH, H;PO, 
trên kizengua (silicagen). _ 

Trong công nghiệp hoá học vô cơ, chúng ta đều rất quen với hai quá trình hoá học cực kì quan 
trọng : quá trình tổng hợp NH: với chất xúc tác là Fe được hoạt hoá bởi hỗn hợp AlzO; và K;O ; quá 
trình chuyển hoá SO› thành SO; với chất xúc tác là V„Os. 

Trong công nghiệp hoá hữu cơ, khoảng nửa thế kỉ trở lại đây, nhiều chất xúc tác rắn đã được 
dùng cho nhiều loại phản ứng khác nhau. 
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Hoạt tính xúc tác của các chất xúc tác rắn có thể bị giảm hoặc mất hẳn do sự có mặt, dù chỉ với 


. một lượng nhỏ, của những chất được gọi là chất độc của xúc tác. Chúng làm giảm hoặc làm mất hẳn 


tác dụng của chất xúc tác bằng cách gắn cố định vào các vị trí hoạt động của chất xúc tác hay bằng 
cách tạo thành các hợp chất không hoạt động trên bề mặt của chúng. 


Đôi khi, bằng cách chế hoá nhiệt chất xúc tác ở nhiệt độ thích hợp, ta có thể loại bỏ được chất 
độc. Nếu việc làm này không có hiệu quả thì phải loại bỏ chất xúc tác đã bị ngộ độc. 

Một số chất xúc tác rắn, được dùng trong công nghệ hoá chất, rất đất tiền. Do đó, việc loại bỏ các 
chất độc của chúng khỏi các chất phân ứng là một việc làm hết sức cần thiết. 
5.8.3.1. Cơ chế của phản ứng xúc tác dị thể 


Phản ứng xúc tác dị thể diễn ra trên bề mặt chất xúc tác rắn. Cơ chế của phản ứng gồm 
năm giai đoạn. 


l. Sự khuếch tán của các chất phản ứng trong pha đồng thể tới bề mặt chất xúc tác. 


07 Tất cả hoặc một phần chất phản ứng bị hấp phụ trên bề mặt chất xúc tác. Đây là sự 
hấp phụ hoá học. Khi đó, các phân tử ban đầu bị phân l¡ và hình thành các liên kết hoá học 
với bề mặt chất xúc tác. Thí dụ, sự hấp phụ hoá học hiđro trên Ni, Pt có kèm theo sự phân Ïi 
phân tử hiđro thành các nguyên tử và sự hình thành một hiđrua kim loại ở bề mặt của chất 
xúc tác. Giai đoạn này là thuận nghịch và phát nhiệt. ¬ 

3. Phản ứng hoá học diễn ra giữa các chất bị hấp phụ hoá học trên bề mặt chất xúc tác, hoặc giữa 
các chất bị hấp phụ và các chất không bị hấp phụ. Giai đoạn này chậm và quyết định tốc độ. 

4. Sự giải hấp các phân tử sản phẩm. 


5. Sự khuếch tán các sản phẩm ra xa miền phản ứng. 


Năng lượng 







Phần ứng nhiệt 


`s. Sản phẩm 
khí 






Chất phản ứng 
bị hấp thụ 






Sản phẩm 
bị hấp thụ 


Toạ độ phản ứng 


Hình 5.10 
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Chất xúc tác làm tăng tốc độ phản ứng bằng cách làm giảm năng lượng hoạt hoá của giai đoạn 
quyết định tốc độ. | 


E. (năng lượng hoạt hoá khi có xúc tác) << E, 
2NH ——>N; + 3H, E.=350kJmol" — E.trenW=160klmol” 


2HI ——> Hạ + E,= 184kJ.mof ` E, trên Pi= 59 kJ.mol 


5.8.3.2. Thuyết đa tử về xúc tác dị thể 


Hiện nay, có tồn tại nhiều thuyết khác nhau về xúc tác dị thể. Thuyết hợp chất trung gian, thuyết 
hợp chất bề mặt, thuyết trung tâm hoạt động, bào bi đa tử, thuyết tập hợp, thuyết điện tử. 


Sau đây là nội dung chính của thuyết đa tử 


1. Các phân tử chất phản ứng chỉ được hấp phụ ở các tâm hoạt động. Đó là các nguyên tử riêng rẽ 
hay một số các nguyên tử của chất xúc tác. Giữa sự phân bố các tâm hoạt động trên bề mặt chất xúc 
tác và sự phân bố các nguyên tử hay nhóm nguyên tử trong phân tử phải có sự tương ứng hình học. 


2. Sự hấp phụ các nguyên tử hay các nhóm nguyên tử trong phân tử tại các tâm hoạt động đã làm 
yếu các liên kết, hoạt hoá các phân tử và chuẩn bị cho chúng tham gia vào tương tác. 


Chúng ta xét hai thí dụ sau đây : : 
— St hằro hoá etilen với chất xúc tác là bột Ni. - 


CHạ + Hạ ——> CHạ _ 
Có thể mô tả tiến trình của 1a phản ứng này bằng sơ đồ : sau đây (hình 5.11) : Phản ứng gồm hai 


giai đoan : HỘ — _H H — _H HỘ — H 
2Ni + H,- —> 2N¡iH q) Mã N Ð xào TƯỜNG. -3c- CC H l 
2NIH + C;H¿ —› 2Ni + CH, (2) H | 
: Để cho sự diễn biến của phản 2Q HH QQ x 
ứng được thuận lợi, những điu kiện _ TT J : 
sau đây phải được bảo đảm. c6 NV Ng: " 
| = M- N- —Ni-Ni- _Ò_ =Ni-Ni- 
1. Độ bền của liên kết Ni-H ít h4 ` 
nhất phải bằng một nửa độ bền của _ | 
liên kết H — H vì hai liên kết Ni—H đã Hình 5.11. Sơ đồ tiến trình của phản ứng 


thay thế một liên kết H —-H. _ 
| C;H, + H; —— C;H; 
2. Liên kết Ni-H không được _ 


quá bền, nếu không, phản ứng (2) sẽ không xảy ra được. 
3. Khoảng cách HN hai AI HEHYẾT tử H và giữa hai nguyên tử Ni phải tương đương nhau. 


175 


— Sự khử hiằ'o của xiclohexan. 


CgH¡;—> C¿Hạ + 3H; 
H H, 
` ® 
Quá trình này được tăng tốc bởi Pt. O đây các - 6 9 
tâm hoạt động là các "lục tử" I-6 (hình 5.12) nhức: 
® © 
Từng cặp nguyên tử C bị các nguyên tử PL 2, So ^ éc/ 
4, 5 hấp phụ. Sáu cặp nguyên tử H bị sáu nguyên tử | œ 
P: hấp phụ, trong đó các nguyên tử Pt 1, 3, 6 hút _ 
các cặp nguyên tử H về phía mình. Do sự phân bố Hình 5.12. Sự khử hiđo của 


lại các liên kết mà một phân tử benzen và ba phân xiclohexan trên xúc tác Pt 
tử hiđro được hình thành. 










5.8.4. XÚC TÁC ENZIM HAY XÚC TÁC MEN 
5.8.4.1. Định nghĩa và những tính chất cơ bản 


Hầu hết các phản ứng hoá học xảy ra trong cơ thể sinh vật đều được xúc tác bởi các enzim. 
Đó là một nhóm LpI 'otein xúc tác, được tạo ra bởi các tế bào sốn §, làm trung gian và thúc đây các quá 
trình hoá học của sự sống; đi bản thân chúng không tự thay đổi hoặc phá huỷ. Chúng có khối lượng 
phân tử rất cao, từ 10? — 10” đơn vị cacbon (enzIm 3š b2 206 xúc tác cho phản ứng thuỷ 


phân axetylcholin có khối lượng phân tử khoảng 3. 10” đvC. 

Ngày nay, dù cho người ta đã xác định được cấu trúc của một số enzim, đa số enzm thường chỉ 
được nhận dạng qua tác dụng của nó. Một số 150) enzim đã được tách ra ở dạng nguyên chất có 
cấu trúc chưa được biết. 

So với các dạng xúc tác khác, xúc tác enzim có những tính chất rất độc đáo. 


Thứ nhất, xúc tác enzim có tính chọn lọc cao đặc biệt. Mỗi enzim không những chỉ xúc tác cho 
một phản ứng nhất định và có khi chỉ xúc tác chọ phản ứng của một đồng phân quang học. Thí dụ : 
enzm oxIdaza — axit amin chỉ xúc tác cho phản ứng oxi hoá, đối với dạng L-axit amin, cho đù trong 
hỗn hợp có cả đồng phân D. 


Đề giải thích, người ta cho rằng trong phân tử của mỗi enzim có những trung tâm hoạt động đặc 
biệt, mà cấu tạo của chúng đã quy định tính chọn lọc cao đặc biệt của enzim. 


Tính chất độc đáo thứ hat là tính hiệu quả rất cao. Thí dụ, phản ứng thuỷ phân một amit : 


: ùb O H 0o 
TT ⁄ | _Z 
HO—3}- GHTC—ŒC + HO ->HO<XCC?-CHTC—C€, + NH; 
NH 0H 

NH NH, NH 

L | | 

c=O _ c=o 

| | 
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có thể được xúc tác bởi axIt, bazơ hay enzIm œ - chymotrysin. Ở 25 °C, trong môi trường 
trung tính, phản ứng xúc tác men diễn ra với tốc độ lớn hơn 10” lân tốc độ của phản ứng _ 


xúc tác bởi axit hay bazơ. 


Đa số enzim hoạt động với tốc độ 10” biến đổi xúc tác/1s/1 phân tử enzim, còn đối với 
catalaza' tốc độ đạt tới 10” biến đổi / 1s. Như vậy, trung bình trong 1s một mol enzIim làm 
biến đối chừng 1000 mol chất? nền (chất mà một enzim phản ứng với nó). 


Các quá trình xúc tác bởi enzim còn có một đặc điểm rất quý khác, đó là chúng thường 
diễn ra ở điều kiện nhiệt độ và áp suất bình thường. Chúng ta đều biết nhờ hoạt động của vị 
khuẩn azotobacter sống ở dưới đất mà quá trình chuyển hoá nitơ trong khí quyển vào đất 
tạo nguồn dinh dưỡng cho thực vật diễn ra đều đặn ở điều kiện bình thường. Trong khi đó, 
nếu thực hiện công việc này đựa vào công nghệ hoá chất thì ta phải chịu nhiều phí tổn và ở 
thời điểm hiện nay không phải nước nào cũng có thể làm được. 


Từ những đặc điểm chính ở trên, chúng ta thấy, nếu dùng được các quá trình xúc tác 
enzim trong sản xuất thì hiệu quả kinh tế sẽ rất to lớn. Vì lí do này mà ngành Công nghệ 
sinh học đã xuất hiện và phát triển rất mạnh trong thời gian gần đây. 


Ngày nay, khoa học hiện đại về các enzim đã xây dựng được nhiều tư liệu về cấu trúc 
và hoạt tính của chúng. Tuy nhiên, trong nhiều trường hợp nguyên nhân chính xác của tính 
chọn lọc cao và khả năng tăng tốc mạnh các quá trình hoá học ở nhiệt độ và áp suất thấp 
của chúng vẫn chưa được sáng tỏ. 


Trong một số ít trường hợp, khi có thể tiến hành so sánh, người ta đã tìm thấy rằng 
năng lượng hoạt hoá của các phản ứng xúc tác enzim thấp hơn năng lượng hoạt hoá của 
cùng phản ứng nhưng xúc tác bởi chất khác. Mặt khác, người ta cũng thấy có trường hợp sự 
tăng tốc độ phản ứng lại được quyết định bởi sự tăng thừa số A trong phương trình 
Arrhenius, hay nói một cách khác, được quyết định bởi yếu tố entropI hoạt hoá (xem các 
mục nhỏ 9 và 10). 


Để minh hoạ, chúng -ta xét hai thí dụ sau đây : sự thuỷ phân ure CO(NH;); và 


ađenosintriphotphat C¡oH¡gOzO¡+x với xúc tác axit và xúc tác enzIm. 


"= -- ": 
Enzim xúc tác cho quá trình H2O+ —> H2O + EQ 


12-CSLT... | _ : 177 






_. _=B, /RT 
Sự thuy phân ure (k;=Aje '} — ) 


HO |k=74107 |Ai=l8l09 ÍE=246 (62 °C) 


— =BE, /RT 
Sự thuỷ phân adenosintriphotphat kạ=A2e 2 ) 
kạ=4/710”  |As=2,35.100 |Ez=21/2 (40 °%) 
kạ=8,2.10” |As=2,6410 |E;=2lII (25 °C) 
Trong trường hợp đầu, sự tăng tốc độ khi có mặt enzim được quyết định chủ yếu bởi sự 
giảm năng lượng hoạt hoá, còn trong trường hợp thứ hai, bởi sự tăng thừa số A. Mặc dù 





















vậy, trong cả hai trường hợp, hằng số tốc độ đều tăng khoảng 10'^—10!” lần và phản ứng 
lại diễn ra ở nhiệt độ thấp. | | 
5.8.6.2. Động học của quá trình xúc tác enzim. Phương trình Michaelis-Menten 


Phương pháp nghiên cứu động học của quá trình xúc tác men đã được Michaelis và 
Menten tiến hành từ năm 1913 và cho đến nay, về cơ bản, không có gì thay đối. | 


Người ta cho rằng các phân tử chất nền Š tác dụng với enzim E tạo ra phức men — nền 
ES, tiếp đó phức này bị phân huỷ tạo ra sản phẩm P và tái sinh enzim. 
=... k. 
Ss+E TT A= ———>E + P 
2 


Trong quá trình phản ứng, nồng độ ES coi như không đổi, do đó : 


đ[ES 

“C”” =k,/SIE] ~Œ& + kạIES]=0 ()_ 
Tốc độ của phản ứng : 

v=+“°” =k,IES @} 


dt — 
Người ta thường khảo sát tốc độ đầu V,, để tránh ảnh hưởng của phản ứng giữa P và E. 
Các phương trình thăng bằng vật chất đối với enzim và chất nền : 


[E], =[E]+ [ES] 
[S], =[S]+ [ES] + [P] 


Lúc đầu phản ứng [P] rất nhỏ, mặt khác nồng độ enzim luôn luôn rất nhỏ so với nông độ chất 
nên, do đó : : _ | _ 


_IEJ=fI, - [ES] và [S]= [Sk @) 
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Từ (D, (2) và @) ta ` 









W 
v KaK,SI,TEI, 
⁄ kạ +k¿ +K, IS], Ni EoieUagaiesieeiien ren c 
Kạ[S] TE] h. 
 uNgg , O %> 
= = VƠI ^ _ CA 
O Kụ + [S], - Không phụ thuộc l IS], | 
| ky +kạ ` 2|] ⁄ | 
EM = — ¡ Kự : hãng số 
Kế « | 
Michaelis (5.72) ' | 
| =Í 
Phương trình (5.72) cho thấy : 0K, IS], mol 
— Ở giá trị đủ lớn của [S],, tốc _ _ _ Hình 5.13 
độ đầu V,À đạt tới giá trị cực đại : - 
_ Vay = ka [Elo : (5.73) 


Khi đó enzim được coi là bão hoà bởi chất nền (xem hình 5.13) 

— Ở các nồng độ nhỏ của chất nền, 
tốc độ đầu tỉ lệ với [S],,. 

Hằng số K„„ là độ đo ái lực của 
enzim đối với chất nền. K,; càng lớn thì 
ái lực này càng nhỏ. 

Từ (S.72) và (ŠS.73) ta rút ra : 


K l 





_ 
—=———+— (5.4) 
N Di Tế, ` 

O max | O mìaX - 
cớ hàm afn (biến =. Dựa . _ Hinh 5.14 
V_ [SI, 


vào đây ta xác định được Kụu và V,„... bằng phương pháp đồ thị (hình 5.14) 
_ Bài tập 5.18 


Tốc độ đầu của quá trình sản xuất oxi bằng tác dụng của một enzim lên một chất nền đã được 
xác định đối với nhiều nồng độ khác nhau của chất nền : 


[Sl,mol.T” 0,050 0017 - 0005 _ 0002 


Vumm phu 166 - 124 66 33 
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Từ các kết quả này, hãy suy ra giá | của _ 
hằng số Michaelis. 








Lời giải 
`... | 
Dựg đổ thị ——=f „ V, tính 
V. |IS 
O : 
bằng l.phut ` 
T6 tệ cố xs= =see.l09/809mề: 
Km 


Kự= 10 mol1” 


Như đã trình bày ở trên, các phân tử chất nền chỉ liên kết với các phân tử men ở những 
trung tâm hoạt động. Vì vậy, những chất có khả năng liên kết thuận nghịch với các trung 
tâm hoạt động của enzim sẽ ngăn cản sự hình thành phức trung gian hoạt động enzim. 
Không nên lẫn hai khái niệm : chất hãm và chất độc của enzim. Các chất độc tương tác với 
'“®các trung tâm hoạt động của enzim và chuyền nó thành chất không còn khả năng xúc tác : 


Khi có mặt chất hãm In, cần bổ sung phản ứng : 


E+ In ———EIn 
Như vậy 


[E],= [E] + [ES] + [En] 

ở đó : [Eln] = K;ˆ [Elin] 

K, — Hằng số phân li của Eln. 

Nếu [In], >> [E], thì [EIn] = K;ˆ [El[In], 


và [El, = IE] + [ES] + K;ˆ [EliIn], 


_ 
[El, = [E] [ + la +[ES] 


Dùng hệ thức này và giả sử : [S] ~ [S],, ta có : 


1ã0 


_-> TH -EPls| ~x,[Es]~x,[zs]=o 























ATM TRỤ 
K, 
SUY ra : 
k,|S| |E k,|S 
[ES]=——®r® Í l b, Í Ệ +k¿ +k¿ 
1+hb ch ¡„ ĐRb 
K, 
l k,BIE| 
_ [in] 
S O 
kịị ` K | 
k„[S | 
: v2 ——NhEE, — 
kị.|S]_ +Œ;¿ | | K, | 
___ M[S]JE 
TT =- 
: kị | K, 
| Vé |ŠS 
Vj==: ma —— k _ (5.75) 
|SỈ +Kụ lÐh) _ 
Ta cũng có thể viết (5.75) ở dạng : 
In : 
`... ng si k “lạ (5.76) 
VXV V_ [S} - 


O max max 


' : : _ Í & | Z re. ? _ + Z _ 

Như vậy, bảng cách nghiên cứu sự phụ thuộc của —— vào r— đối với phản ứng có 
L [SỈ | 
chất hãm với nồng độ xác định và phản ứng không có chất hãm, ta có thể tìm được K„ và 
K¡. Nếu như K; đặc trưng định lượng cho ái lực của enzim đối với chất nền, thì K, đặc 
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trưng định lượng cho tính hiệu quả của chất hãm. K; càng nhỏ thì hiệu quả kìm hãm phản 
ứng của chất hãm càng lớn. 

Loại kìm hãm được mô tả ở trên là loại kừm hãm cạnh tranh. Nghĩa là, trong quá trình 
này có sự cạnh tranh liên kết với các trung tâm hoạt động của enzim giữa các phân tử chất 
nền và các phân tử chất hãm. Ngoài loại này còn có các loại kìm hãm khác. 


5.9, THUYẾT VA CHAM HOẠT ĐỘNG 


Cơ sở lí thuyết quan trọng nhất của Động hoá học là thuyết va chạm hoạt động và thuyết phức 
chất hoạt động. Trong cả hai thuyết người ta xây dựng những quan điểm và phương trình cho phép 
tính bảng lí thuyết tốc độ các phản ứng cơ sở, dạng nhiệt, từ đây giải thích được các kết luận đã được _ 
rút ra từ thực nghiệm. - _ _ 


Chúng ta xét trước hết thuyết va chạm hoạt động. 


Theo thuyết này, các phân tử muốn tương tác | Œ*⁄2 ØO 
được với nhau thì trước tiên chúng phải va chạm với 


CÁ) 
nhau. Va cham sẽ có hiêu quả nếu : 2 9 
: "4 Ø9 


l. Các phân tử có một năng lượng đủ dư so với - Ø 2 
mức trung bình để vượt hàng rào năng lượng của : : 
Hình 5.15. Trong ba sự định hướng không 
gian chỉ có trường hợp thứ hai là thuận lợi 
chúng phải lớn hơn hay bằng một giá trị tối thiểu cho tương tác hoá học 


phản ứng. Nói một cách khác, năng lượng của 


nào đó gọi là năng lượng hoạt hoá thực E của phản 
ứng. Đây là yêu cầu cơ bản. 


2. Chúng được định hướng trong không gian thích hợp với nhau, nghĩa là tạo ra một cấu hình 
thuận lợi cho sự đứt liên kết này và sự hình thành liên kết kia (hình 5.15). Yêu cầu này :ất quan trọng 
khi các phân tử phản ứng có cấu trúc phức tạp. 

Như vậy, để tính tốc độ phản ứng hay hằng số tốc độ, trước tiên phải tính số va chạm giữa các 
phân tử trong một đơn vị thể tích và trong một đơn vị thời gian. Đối với các hệ phản ứng khí, việc làm 
được dựa vào thuyết động học của các khí. Các kết quả thu được cũng đúng, tuy không thực sự 
nghiêm ngặt, cho các phản ứng cùng bậc diễn ra trong dung dịch. 

_ Số các va chạm, ở đó năng lượng của các phân tử bằng hay lớn hơn năng lượng hoạt hoá- va 


chạm hoạt động -, được tính theo định luật Boltzmann 


. 
“ha =/,€ R1 
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Chúng ta chỉ xét trường hợp các phản ứng khí hai phân tử : 
A+BOoOC+D 


Đối với loại phản ứng này, kết quả tính cho thấy số va chạm SE các phân tử A và B trong 


l cm” khí và trong Ìs bằng : 


| _ 1/2 

x _-.: 

Z = nAns(A + ve sƒ phân tửcm s” — (5.77) 
| _ mm me j| 


n; — số phân tử chất ¡ có trong lcm” hệ phản ứng ; r; và m; — bán kính phân tử và khối lượng phân 


tử của chất I, k — hằng số Bolzmamn (k= = ). 
_ | A 


Nếu không để ý đến yêu cầu thứ hai thì tốc độ v của phản ứng sẽ bằng : 


~ 


| 1/2 E | 
—_dn dng =— hc 
ve _—~=-—Š®=n, n; BỨA +T ` 87kT e RT phân tử.cm 2g (5.78) 
đt dt mụ mạ : 
= knAnp 
| 1/2 E 
_ 2 z l “RT c3 „ 1 V7 | 
Suy ra: k=(rA + rạp) | 8mkT| ——+—— e cm .phân tử ..s (5.79) 
: ĐẠA. -TĐ, 


Để chuyển các đơn vị của v và k sang các đơn vị thông thường (molT 1s và mol 1s) cần chú 








` : _. 1“. 7. : 10” 
ý rằng nồng độ C (mol) liên hệ với nồng độ n (phân tử. cm ˆ) bằng hệ thức :C= ——— 
| A 
Như vậy : 
— dCA mm c “# 
kă—đ=—— ^~(, +)“ | 8#nkT _— -+~_ || eR†?=~Z'TU2e RT- (5.80) 
CẠC, 1000 mụ mạ 


Z' : hằng số, không phụ thuộc nhiệt độ và được quyết định bởi phân tử số của phản ứng. 
Suy ra: | 
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l 








dink Tà 0 " 
CN N: (5.81) 
dt. RT? _ 
Mặt khác từ (5.] 1 a) ta có : 
dìnk_ E, 
_ dẻ RTZ 
_Nhưthế: | | | 
E.=E+ 2RT | (5.82) 


Trong đó, E là năng lượng hoạt hoá đích thực của phản ứng theo thuyết va chạm hoạt động, còn 


E,- năng lượng hoạt hoá xác định từ thực nghiệm. 


Khả năng của va chạm dẫn đến tương tác hoá học không chỉ quyết định bởi E, mà bởi cả vị trí 
tương hỗ trong không gian của các phân tử va chạm (yêu cầu thứ hai). Để ý đến yếu tố này, người ta 
đưa thêm thừa số lập thể P vào phương trình lí thuyết của k (5.80). 


~. 
k=PzZz 'Te R1 (S.83) 


_ Pcó giá trị từ 10” + 10” và đối với các phản ứng rất chậm tới 10 + 10 ”. Tuy nhiên, cũng cần 
lưu ý rằng, có tồn tại những phản ứng (nhất là các phản ứng trong pha khí) có tốc độ lớn hơn tốc độ - 
tính theo thuyết va chạm hoạt động tới 10` + 10” lần và việc giải thích hiện tượng này vượt khỏi 
khuôn khổ của thuyết. 


Tóm lại, từ việc tính bằng lí thuyết tốc độ phản ứng cơ sở, thuyết va chạm hoạt động đã 
cho phớp : | | 
1) Giải thích được sự phụ thuộc có tính chất kinh nghiệm của tốc độ phản ứng vào nhiệt độ. 


2) Khẳng định được vai trò của các yếu tố năng lượng và lập thể trong tương tác hoá học. 


5.10. THUYẾT PHÚC CHẤT HOẠT ĐỘNG' 


Thuyết phức chất hoạt động do Ayrinh đề xuất từ năm 1931, sau đó được Polanyi và Evans phát 
triển thêm. | _ 


Thuyết này xuất phát từ những quan niệm sau đây : 


| Thuyết cũng có những tên khác : thuyết trạng thái chuyển tiếp, thuyết tốc độ tuyệt đối của phản ứng. 
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— Phản ứng hoá học xảy ra được là nhờ sự hình thành từ các tiểu phân phản ứng, khi chúng lại 
gần nhau, một tổ hợp tạm thời được gọi là phức chất hoạt PO HE mà ta có thể biểu thị bằng 
sơ đồ sau đây : 


A + B ——AB*——P 
AB* - phức chất hoạt động ; P — sản phẩm 


— Phức chất hoạt động và các chất phản ứng nằm cân bằng với nhau. Nồng độ của chúng tương 
ứng với cân bằng này có thể được tính ngay khi không có phản ứng nghịch, 


— Phức chất hoạt Động sau khi được hình thành sẽ phân huỷ để cho sản = phản ứng. 
Thí dụ, có thể biểu thị phản ứng phân huỷ hiđro iođua như sau : 


H H H-:-H H-H 

l+ l|—>: :— + 

I1 I-..I — I-I 
Lúc đầu, khi hai phân tử hiđro iođua còn ở xa nhau thì chỉ có các nguyên tử trong phân tử mới 
_ tương tác với nhau. Khi khoảng cách giữa chúng đủ ngắn, thì liên kết giữa các phân tử khác nhau xuất 
hiện và các liên kết cũ yếu di. Chất trung gian xuất hiện lúc này là phức chất hoạt động,. Sự yếu đi tiếp 
tục của các liên kết cũ, sự mạnh dần lên của các liên kết mới sẽ dẫn đến sự phân huỷ phức chất hoạt 
động để cho các phân tử mới — phân tử hiđro và iot. 


Khi các phân tử lại gần nhau đến một mức độ nào đó, thì giữa chúng sẽ xuất hiện những lực đẩy 
rất mạnh do lớp vỏ electron bên ngoài phân tử gây nên. Vì vậy, muốn cho phức chất hoạt động được 
hình thành phải tốn một năng lượng — năng lượng hoạt hoá. Năng lượng hoạt hoá bao giờ cũng nhỏ 
hơn năng lượng phân l¡ của các liên kết tương ứng nhiều. _ 


Trong đa số trường hợp, cấu hình của phức chất hoạt động là chưa được biết. Sau đây là cấu hình 
có thể có của phức chất hoạt động của một số phản ứng. 


— Phản ứng phân huỷ azpmetan 
An Tờ, | 
CH-N=N-CH —> C ` C  ——>CH,-CH; +N, 
| \ 


— Phản ứng kết hợp brom với butađien 
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H H 
| | 


H —C. H _ 
CH,=CH-CH=CH, + Br„„ ——> á Xi ——> CH,Br-CH=CH-CH,Br 
PS ,.  À 
H Br— Br H 
— Phản ứng oxi hoá nitơ oxIt 
Ọ- kr 
2NO + O; ——>N N——>2NO, 


| H 
0O 


Giản đồ đơn giản và định tính biểu thị sự đi qua trạng thái chuyển tiếp hay phức chất hoạt động 
đã được trình bày ở mục nhỏ 5.2.2. Muốn mô tả định lượng và chính xác vấn đề này phải xây dựng 
các mặt thế năng nhiều chiều. Công việc cực kì phức tạp và cũng chỉ thực hiện được cho những phản 
ứng đơn giản nhất. Tuy nhiên, từ đó người ta lại có thể rút ra nhiều kết luận quan trọng về sự diễn biến 
_ của các phản ứng. 


Chúng ta xét phản ứng trao đổi đơn giản nhất : 
H+H;——>H, +H 


Trong khuôn khổ thuyết phức chất hoạt động, phản ứng có đạng : 


Dựa vào cơ học lượng tử có thể tính được gần đúng thế năng của hệ này. Khi góc liên kết của 
phức chất hoạt động bằng 180 °C; thế năng của hệ là hàm của các khoảng cách d, và đ,. Có thể biểu 
diễn sự phụ thuộc này bằng đồ thị. Trên trục hoành và trục tung ghi các khoảng cách d;, d›, còn thế 
năng được phi trên trục thăng đứng (hình 5.16). : 





=H 
. _ 
= Hình 5.16. Sự phụ thuộc 
S của thế năng vào khoảng cách 
giữa các nguyên tử trong hệ 

dị đ; 


Đường phản ứng 
đ2 có xác suất lớn nhất 
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Những đường ở trên hình vẽ là quỹ tích của các điểm có cùng năng lượng. Chúng được xếp càng 
cao ở trên trục thăng đứng khi năng lượng càng cao. Giản đồ thu được giống như hai thung lũng có 
một yên núi chung. 


Phép biểu diễn hai chiều dưới dạng bản đồ với các đường đồng mức năng lượng được trình bày 
_ trên hình 5.17. 


_ Ở đồ thị này đường HAK là đường phản ứng. 
Nó cho thấy, trong tiến trình phản ứng, lúc đầu 
năng lượng lăng lên, đạt đến giá trị cực đại ở điểm 
A, sau đó giảm xuống. Sự phân bố các đường đẳng 
năng lượng chứng tỏ rằng, sự đi lệch khỏi đường 
HAK về phía phải hay trái đều có kèm theo sự 
tăng năng lượng. Như vậy, đường này ứng với các 
năng lượng cực tiểu khi chuyển hệ phản ứng từ 
trạng thái đầu sang trạng thái cuối. Nó phản ánh 
tập hợp các trạng thái có xác suất lớn nhất trong 
tiến trình phản ứng. Điểm A, có năng lượng cực 
đại, ứng với phức chất hoạt động được tạo ra trên - Hình 5.17 
đường phản ứng. | Bản đồ năng lượng của hệ H; + H 





08 10 12 14 16 18 20 A 


Bây giờ chúng ta nghiên cứu việc xác định - 
biểu thức của hằng số tốc độ trong phạm vi thuyết phức chất hoạt động. 


Xét phản ứng : 


k 
A+B =C(AB)*—^›P 
5 





Như đã trình bày ở đầu mục, trong thuyết phức chất hoạt động người ta xem như nhau tốc độ 
__ phản ứng và tốc độ hình thành phức chất hoạt động. 


A+B —L >AB*+—% yp 





d[AB*] 
— '=k,[A][Bì  kạ[AB*) 
[AB*] coi như ổn định và ta có : 
I1 : kị =ka.K* (5.84) 
[AlIB] k _ 


3 


Phức chất hoạt động AB* khác với phân tử bình thường ở chỗ một dao động cơ bản của nó có 
hằng số lực rất nhỏ, bị kích thích rất dễ (dao động có biên độ cao) và đã gây ra sự phân li phức chất 
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mÌ _ 
thành các sản phẩm. Tân số v của dao động này bằng = . Về thực chất v chính là hằng số tốc độ ka _ 


của phản ứng phân huỷ phức chất hoạt động thành các sản phẩm. 


kị =ks K*= vK* vK* =T TK *- _ _ (5.85) 


Quá trình hình thành phức chất hoạt động giờ được quyết định bởi cùng những quy 
luật nhiệt động học đã được áp dụng cho các cân bằng hoá học Hệ thường. Như vậy, 
ta có : 


AG* = —RTlnK* 
AG* - biến thiên entanpi tự do hoạt hoá và từ đây : 


Re Tem 
h 


Vì AG* = AH* —TAS* nên : 


kẻ — 2A5*/R „-AH*/ RT (5.86) 


AH* và AS*- entanpi và entropI hoạt hoá. 


Phương trình (5. 56) là phương trình cơ bản của thuyết phức chất hoạt động, được dùng 
để tính hằng số tốc độ của phản ứng hoá học. 


Có thể chứng minh được rằng : 
ke Ks QA8*/R ,-B„/RT _ (5.87) 


So sánh phương trình 5.87 với phương trình Arrhenius ta thấy thừa số A trong phương 
trình Arrhenius bằng : 


Ä= X3 eA5”/R (5.88) 


Như vậy, thừa số tần số trong phương trình Arrhenius là hàm của entropi hoạt hoá. 


| | "....: `. mm... 
Dao động tử có hai bậc tự do, năng lượng của nó là 2 x E3 = KT. Từ hv = kT, ta có v= TNế: là 
hàng số Bolzmamn (không nên lẫn với hằng số tốc độ k). 


I8S 


_ BÀI TẬP 
5q. 


1. Hằng số tốc độ của một phản ứng bậc nhất là 2.10 2s”, Tính tốc độ của phản ứng 
(mol.dm”s””) khi chất phản ứng có nồng độ 2 mol.dm ” 


2. Tốc độ của một phản ứng bậc hai bằng 4.10” mol.dm ”.s” khi một trong các chất 
phản ứng có nồng độ 10” mol.dm còn chất kia 25.107” mol.dm ` 


Tính hằng số tốc độ của phản ứng (dm”. mol”. s) 
Đáp số : I.v=4.10 “molLdm s1; 2.k= 16.10 dnẺ.moFL.e 


5.2. Ở nhiệt độ T các kết quả nghiên cứu động học của phản ứng : 


HB_ Öò =H 
=—] | | 
©C2Ha = 'ã Br+OH ——>C¿Hha = ` OH+Br” 
CH: CH: 


được ghỉ ở bảng dưới đây : 


1” Jw[m[IỊ 
E===i=i=l|x†xi= 


Thí nghiệm được tiến hành với I I dung dịch chứa 0,Š mol 2-brom-octan và 0,5 mol 
kali hiđroxit. Xác định bậc phản ứng và tính hằng số tốc độ. 









Đáp số : Bậc 2; k= 1,4.107” dm mol T11, 
S.3. Người ta nghiên cứu hai phản ứng xà phòng hoá sau đây : 
CHạCOOC—H. + OH ——>CH;COO_ +C;H,OH 


Và CHạCOOCH; + ©H ——>CH;COO + CHOH 


Bậc của chúng đều bằng 2. 
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_ Trong trường hợp một, 1 1 hỗn hợp phản ứng ban đầu có nhiệt độ 27 °C và chứa 

I0“ mol NaOH và 10” mol CH;COOC,H;. Sau 2 giờ, ba phân tư CH;COOC;H; đã bị 
chuyển hoá. Tính hằng số tốc độ và chu kì bán huỷ. 

2. Trong trường hợp hai, 1 I hỗn hợp phản ứng ở 25 ”“C chứa 0,05 mol CHạCOOCH; và 
0,05 mol KOH. Hằng số tốc độ kạ của phản ứng k¿ = 0,3k;. Sau bao lâu thì 5% 

Đáp số I.k=4,1.1072 dm mol Ìs"Ủ, tụy = 2400š ; 2.7,3s 

5.4. Đồng vị Kị® được dùng làm chất đánh dấu trong sinh vật học. Chu kì bán huỷ của 
_ nó là 20 phút. Sau 1 giờ thì mẫu còn lại bao nhiêu phần trăm. 

Đáp số : 12,5% 

53.5, Sfiren ọ — CH = CHỊ; tác dụng với axit hipoclorơ HCIO cho clohyđrin 
(-CHOH-CH›CŒI. Trong môi trường bazơ chất này cho một epoxIt _ 


. CGlI—-ẬCH - CH; 
ọ-CHOH-CH,CI+OH —>y ` ⁄¿ +CT. +H2O 


=4 


Phản ứng có bậc 2. 
Trong môi trường đệm bậc của phản ứng có Mà, đối KHÔNG ó ? 


Ở 18 °C và trong môi trường đệm, người ta đo nồng. độ x của Cl ở từng thời điểm và 
được kết quả 







Nồng độ ban đầu của clohyđrin bằng 6,86. 10 ÌM. 





Xác nhận bậc của phản ứng và tính hằng số tốc độ. 
Đáp số : Bậc phản ứng giảm 1, k=l,0°.1 c - phút 


5.6. Phản ứng bậc I (CHạ)¿O ——>CHạ¿ + CO + H; diễn ra trong bình kín, áp suất 
là P. Lúc bát đầu, chỉ có (CH4)zO và P = P¿ = 300,0 torr. Sau 10s, p = 308,1 torr. Tính hằng 
số tốc độ k, chu kì bán huỷ của phản ứng. 
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Đáp số : k= 1,36.107Ì3””; tạ = 510š. 

5.7. Để nghiên cứu động học của phản ứng xà phòng hoá axetat etyl, người ta làm thí 
nghiệm sau đây : Cho vào môi trường phản ứng este và xút sao cho nồng độ của chúng đều 
bằng 0,05 M. Tiếp đó, cứ sau t phút người ta lại lấy IO cm” hỗn hợp phản ứng và chuẩn độ 
bằng x cm” dung dịch HCI I0 ˆN. Kết qua được ghi ở bảng dưới đây : 





Tính bậc của phản ứng, hằng số tốc độ và chu kì bán huỷ 


Đáp số : Bậc 2; k = 0,647 mol lphut””; tuy= 31 phút. 
5.8. Xét phản ứng :CH¿l + 0H ———>C;H;OH + [` 


Hằng số tốc độ k bằng 5,03.10” “mol !Is”! ở 298 K và 6,71 mol Is”' ở 333 K. Tính 
hằng số tốc độ của phản ứng ở 308 K. : 


Trong trường hợp nào ta có thể tính được chu kì bán huỷ của phản ứng này, 

Đáp số : 0,36 mol 11s! 

5.9, Để xác định bậc của phản ứng cộng brom vào etylen, diễn ra trong tetraclometan - 

ở) C | 
C.H¿ + Đr› EEOSNEGE é C.HaBr› 


người ta tiến hành phản ứng với nồng độ của hai chất bằng nhau và xác định thời gian để 


cho nồng độ của Br; ¬— đi một nửa. Các kết B— thu được là như sau : 


l 17 — Tam 000 295 000 390 an 785 000 


Xác định bậc và hằng số tốc độ của phản ứng. 






3; 
.c» 
` 
s hy 
` 
so 










Thời gian để nồng độ giảm 
đi một nửa, s 





Đáp số : k= 1,7.10 1mol 1s” 
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S.10. Để xác định bậc của phản ứng phân huỷ H;O; trong dung dịch nước, người ta 
đem chuẩn độ cùng một thể tích dung dịch HO; ở các thời điểm khác nhau bằng dung 


dịch KMnÖ¿ (môi trường axit). Kết quả thu được là như sau : 


t (phút) 


Thể tích dung dịch KMnO,` 
(ml) 





Xác định bậc của phản ứng. _ 
_ Đáp số : Bậc 1. 
5.11. Khi đun nóng một hỗn hợp khí gồm 0,1 mol H; và 0,1 mol b ở áp suất 1 bar tới 
425 °C thì 1,0% Hạ đã chuyển thành HI trong 40 s. _ 


I. Sau bao lâu thì kết quả trên sẽ đạt được nếu áp suất giảm xuống 0,5 bar, các điều. 
kiện khác vẫn như cũ. _ 


2. Nếu áp suất tăng lện 1,50.bar còn các điều kiện khác vẫn như cũ, thì sau 40 s bao 
nhiêu phần trăm H› chuyển thành HI. 

Đáp số - I. 1ó0s 2 ..2,25%. 

5.12. _ 

1. Hằng số tốc độ của phản ứng thuỷ phân CHạCI bằng 3,32.10 '°s”” ở 25 °C và 
3,13.10”” s ~!ở 40 °C. Phản ứng là bậc 1. Tính E,. _ : _ 

2. Ở 25 °C tốc độ phản ứng sẽ tăng bao nhiêu lần nếu ta thêm chất xúc tác để giảm E„_. 
xuống còn 100 kJ mol'Ì, 

Đáp số : 1. E„,= 115 kJ.molÌ | 2.426 lần. 


5.13. Trong đioxan, ure tự chuyển thành amonium ¡Zzoxyanat : 


OC(NH;); ==—Z— NH,OCN 
-Í | 
ở61 °C k=1,62.107 phút ` k¡=0,157.10 phút ` 


ở71 °C k,=6,35.107” phút ` k_¡=0,445.10” phút ` 
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Tính E„ của hai phản ứng; hằng số cân bằng của phản ứng , entanpi của phản ứng. 
Đáp số : E„,= J5ï.£iiiyffi E„ = 100 kJ.mol"”; K, = 10,32, K; = 14,27. 

AH =31 k].mol _ 

5.14. Xét phản ứng bậc nhất : 

(CH:)»2O ——>CH¿ + Hạ + CO | 

Ở 504 °C chu kì bán huỷ của phản ứng là 1550 s. ' 

1) Tính hằng số tốc độ k ở 504 °C. 


2) Biết rằng áp suất tổng quát trong bình phản ứng khi có sự phân l¡ hoàn toàn là 1200 
mmHg, tính áp suất tổng quát lúc t = 4605. 


- Đápsố:1.k=4.47.10°s1 2.P= 548 mmHg. 


S5.1S, Người ta cho 10” mol NaOH vào một bình cầu chứa 1 1 dung dịch một este có 
nồng độ 102M ở27 °C. Phản ứng xảy ra thuộc bậc 2 và sau 2 giờ 3/4 este đã bị xà phòng 
hoá. Khi tăng nhiệt độ lên 127 °C thì tốc độ phản ứng tăng lên gấp 4 lần. Tính năng lượng 
hoạt hoá của phản ứng. 

Đáp số : 13,85 kJ mol” 

5.16. Thiết lập phương trình động học của phản ứng diễn ra trong pha khí theo cơ chế 
sau đây : _ 

—L 3 | k 
A _=— B B+C ——_—>D 
: : 


©hïe# minh rằng, ở những áp suất cao Lư: ứng có thể xảy ra theo bậc l còn ở nhữne 
áp suất thấp thì theo bậc 2. 


nạo 2z. 1D] _ kia[A TC] 
áp số:———=——————— 
dt k› + ka[C] 
5.17. Trong pha khí, phản ứng nhiệt phân etanal 
CH;CHO —ˆL› CH„ + CO 
diễn ra theo cơ chế sau đây : 
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CH;CHO —L>CH› + CHO' 
CHO'— “2 >CO + H' 
H' + CH,CHO—^->H, +CH,CO' 
CH,CO'—ˆ+ >CH; + CO 
, : k : . 
CH; + CH;CHO———>CH, + CH,CO 
;. F 
2CH? —%5 >C,H, 
Hãy cho biết bản chất của phản ứng nhiệt phân này và thiết lập biểu thức của tốc độ phản ứng. 
Đáp số : Phản ứng dây chuyên không nhánh. 
_ 1r 3/2 
v=2k;[CH;CHO| + k; [_L[CH;CHO] 
6 
Š.18. Nitramit bị phân huỷ chậm trong dung dịch nước : 
NO¿NH, ——>N,O, + H,O 
Các kết quả thí nghiệm cho thấy : 


_INO¿NH,] 
[H;O”] 


V 


1. Trong môi trường đệm bậc của phản ứng bằng bao nhiêu ? 
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2. Trong số các cơ chế sau đây, cơ chế nào có thể chấp nhận được : 


a) NO¿NH; — “Ly N;O + H;O 





: k 
b) NO¿NH; + HạO” ==—NO; NHị + HạO Cân bằng nhanh 


mỉ”: 


NO; NH‡ —>—› N;O + HạO” — phẩn ứng chậm _ 





k s : 
c)NO,NH; + HO =C—NO;NH" + HO” cân bảng rất nhanh 
-4 


NO,NH~ —“—>N„O + OH~ phản ứng chậm. 
HạO" + OH" —S›2H„O _ rất nhanh 


Thiết lập hệ thức giữa hằng số tốc độ k và các hằng số tốc độ của cơ chế đã chọn. 

3. Chứng minh rằng trong khuôn khổ của cơ chế đã chấp nhận, các ion OH” là chất 
xúc tác cho phản ứng phân huỷ của nitramit. 

4. Người ta nghiên cứu phản ứng phân huỷ ở trên trong môi trường đệm ở nhiệt độ cố 


định bằng cách đo áp suất phần P của khí N;O (thực tế không tan trong nước) trong thể tích 
không đổi ở trên dung dịch nitramit và thu được các kết quả sau đây : _ 





Sau một thời gian khá dài, áp suất xấp xỉ bằng 300 mmHg. 


a) Chứng minh rằng các kết quả thực nghiệm phù hợp với định luật động học ở trên. 





Tính k'= vi : 
[H„O*] 
b) Tính chu kì bán huỷ. 


- Người ta tiến hành thí nghiệm trong cùng những điều kiện với cùng nồng độ ban đầu 
của nitramit, nhưng với các dung dịch đệm có pH khác nhau. Ảnh hưởng của pH được xác 
định bằng việc đo chu kì bán huỷ trong mỗi trường hợp. Bằng phương pháp đồ thị có thể 
chứng minh được rằng ảnh hưởng này đã được dự kiến trong định luật động học hay không ? 

Đáp số: 1 Bác 1: xev_ F4Rs "... ¬ 
áp số : ]. Bậc l; 2. Cơ chế c; k= " ; 4.a) k = 0,0366 phút 
| 4 


b) [1/2 = 19 phút. 
5.19, 
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I- Bậc của các phản ứng xúc tác bởi enzim bằng bao nhiêu khi 
a) Nông độ của chất nền rất nhỏ. 
b) Nồng độ của chất nền rất lớn. 


2- Khi nghiên cứu sự phân huỷ ure bởi ureaza người ta được các kết quả sau đây : 


0000322 |0/00065 |0,001292 |0,00327 |0/0082320 |00167 | 0/0333 
Tấc độ, moldm  s. | 0130 0,226 0,362 0,600 0,846 0,975 1,03 - 


Tính V,.„ và hằng số Michaelis. 













Đáp số : 1. a) bậc ; b) bậc 0.2,V„....= 1,12 moldm”s”Ì; Kụu = 2,64.10 ? mol.dm . 

5.20. Trong bài tập này, hàm lượng của các khí phản ứng, được coi như lí tưởng, được 
biểu thị bằng phần triệu thể tích (P. T.T.T). Một khí mà hàm lượng của nó trong một hỗn 
hợp bằng 1 P.T.T.T có áp suất phần bằng 10 Ế.P toàn phần. 

Benzen ở trạng thái hơi và được pha loãng bằng khí trơ tác dụng với clo. Giả sử sản 
phẩm của phản ứng là monoclobenzen và phản ứng là không thuận nghịch. 

1. a) Gọi x, y, z lần lượt là hàm lượng của benzen clo và monoclobenzen và k là hằng 
số tốc độ của phản ứng. Giả sử phản ứng là bậc nhất đối với benzen và clo, hãy biểu thị tốc 
độ phản ứng theo x và y.. 

bộ Người ta cho vào một bình kín một khí trơ chứa x„ = 6 P.T.T.T, của benzen và y„ = 


100 P.T.T.T của clo (như vậy, có thể coi hàm lượng của clo là hằng số trong quá trình phản 
ứng). Khi định ¬—. benzen sau từng khoảng thời gian T” ta được các kết quả sau đây : 


=_ .) 28- l — 
“ P.T.T.T 


Chứng minh rằng bậc của phản ứng là 1 đối với benzen. Từ đây tính hằng số tốc độk- 
đã được nói đến ở a. : 





2. Bây giờ người ta cho vào bình nói ở trên một hỗn hợp chứa 5 P.T.T.T benzen và 5 
P.T.T.T của clo. - 


a) Thiết lập biểu thức x (hàm lượng của C¿H,) = f(t). 


b) Tính trị số của các hàm lượng này ở cùng những thời điểm như ở l. 
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c) Các kết quả xác định bằng thực nghiệm ghi ở dưới đây không xác nhận các kết quả 
-_ tính ở trên. | 1 


cm  ]J ]a Jm— 
x, P.TTT, thực |5 4,9 475 315 12,6 
_J nghiệm _ | 


Hãy chứng minh một cách định tính rằng những sự sai lệch này sẽ được giải thích nếu 
bậc của phản ứng đối với clo khác 1. 


















3. Để giải thích kết quả này, người ta thừa nhận rằng phản ứng clo hoá benzen không . 
được thực hiện qua một giai đoạn mà là một phản ứng dây chuyền. 


k 
(1) CL, =—>2CI' 
Kị 


(2) CI +C.Hự ——>C,H¿ + HC] 

(3) C,H; +CL, ——>C,H,„CI + CF 

a) Cho biết tên của mỗi giai đoạn ? 

b) Thiết lập biểu thức tốc độ của phản ứng theo xvày. 

c) Tính giá trị của hằng số tốc độ tổng quát từ các kết quả thực nghiệm ở I. 


d) Thiết lập hàm x(t) trong các điều kiện ở 2 và chứng tỏ rằng từ đây ta lại tìm được 
các kết quả thực nghiệm ở 2c | 


Đáp số | - 
1-a)v=+ kxy. b) k= 1,17.10 7° phút” (P.TT.T/” 


X 
O 
I+kx(t 
oO 





2-a)x= 





: `. 
3.b)v=kạ Í -Lxy  Z c)k= 1,17.10 phút” (P.T.T.TY”Z 
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6ữØng ổ 
DUNG DỊCH 


Sự sống khởi nguồn từ dung dịch. Nhiều chất dùng trong đời sống hàng ngày và trong 
sản xuất là ở trạng thái dung dịch. Các phản ứng trong các hệ hóa học và sinh học thường 
có liên quan đến dung dịch. Vì vậy, dung dịch có một ý nghĩa hết sức quan trọng. Những 
quy luật rút ra từ việc nghiên cứu dung dịch không những giúp cho việc điều khiển các quá 
trình hóa học trong sản xuất công, nông nghiệp mà còn được vận dụng vào lĩnh vực y học, 
sinh học, môi trường nhằm bảo vệ và tăng cường sức khoẻ của con người. 


6.1. KHÁI NIỆM CHUNG VỀ DUNG DỊCH 


6.1.1. MỘT SỐ ĐỊNH NGHĨA 
4) Dung dịch, chất tan, dung môi 


Nếu cho cát sạch vào một cốc nước, cát bị ướt nhưng nó không biến đổi gì. Hơn nữa, 
dù có khuấy trộn bao lâu hạt cát vẫn giữ nguyên hình dạng. Nếu ta cũng làm như trên với 
những hạt muối ăn hoặc những hạt đường kính thì hiện tượng hoàn toàn khác. Các hạt muối 
hoặc các hạt đường dần dần “biến” vào nước làm xuất hiện vị mặn hoặc ngọt. Khi làm bay 
hơi hết nước, ta lại thu được muối hoặc đường. Chúng ta nói muối hoặc đường đã hoà tan 
trong nước và một dung dịch đã được tạo ra. | 


Dung dịch là một hệ đồng thể gôm các phân tử, nguyên tử hoặc on của hai hay nhiêu chất. 


Dung dịch thường được coi là gồm hai hợp phần : dưng môi và chất tan. Dung môi là 
chất quyết định trạng thái tồn tại của dung dịch (khí, lỏng hay rắn), là môi trường để chất 
tan phân tán đồng đều vào đó. Trong trường hợp các chất cùng ở một trạng thái thì chất nào 
có khối lượng lớn hơn sẽ được coi là dung môi. Thí dụ : hòa lẫn I5O gam đường saccarozơ 
với 100 gam nước ta được một dung dịch lỏng trong đó nước là dung môi, đường là chất 
tan. Còn khi trộn lẫn 90 gam benzen với 10 gam toluen ta cũng được một dung dịch lỏng 
mà dung môi là benzen, chất tan là toluen. 

Việc phân biệt dung môi và chất tan như trên chỉ có tính chất tương đối. Chẳng hạn, 
đối với dung dịch gồm 2 chất lỏng mà một chất là nước thì có những trường hợp dù lượng 
nước ít hơn người ta vẫn xem nó là dung môi. Thí dụ, hoà lẫn 60 gam axit axetic lỏng với 
40 gam nước ta được dung dịch axit axetic 60%. Ở đây nước vẫn được coi là dung môi. Các _ 
dung dịch mà dung môi là nước được gọi là dung dịch nước. _ 
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Dựa vào trạng thái tồn tại của dung dịch, người ta phân đụng dịch ra LH 3 loại : dung 
dịch khí, dung dịch rắn, dung dịch lòng. 


Một hỗn hợp khí chính là một dung dịch khí — khí bởi vì tất cả các khí đều có thể hòa 
lẫn vô hạn vào nhau. Không khí là dung dịch khí của nitơ, oxi, cacbon đioxit, agon, hơi 
nước và các khí khác. Vì trong không khí, nitơ chiếm tới 4/5 về thể tích nên có thể nghĩ 

rằng nó là dung môi. Tuy nhiên cách nhìn nhận như vậy có rất ít ý nghĩa. 


Thành phần khí quyển biến đổi chút ít theo địa phương nhưng sự hoà lẫn vô hạn của 
các khí làm chơ sự ô nhiễm luôn có xu hướng lan ra trong phạm vi toàn cầu. 


Thật ngạc nhiên lại có những trường hợp một chất khí hoà tan trong một chất rắn. Đó 
chính là dung dịch khí — rắn. Thí dụ, dung dịch hiđro trong kim loại palađi được tạo thành 
do kim loại palađi hấp thụ khí hiđro. Thể tích hiđro bị hấp thụ ở nhiệt độ phòng lớn gấp 900 
lần thể tích của kim loại palađi. Một vài kim loại nặng khác hoặc hợp kim của chúng cũng 
hòa tan được khí hiđro. Phân tử khí hiđro ở trên bề mặt kim loại bị phân l¡ thành nguyên tử. 
Các nguyên tử này khuếch tán vào bên trong kim loại và chiếm các chỗ khuyết, các hốc . 
trống, tạo ra các hiđrua thâm nhập với thành phần không hợp thức chẳng hạn PdH§ ;s, Tỉ) ¿. 
Thành phần đó có thể thay đổi tuỳ thuộc điều kiện tạo ra chúng. 


- Nhiều hợp kim chính là dung dịch rắn của các kim loại. Thí dụ, đồng và niken có bán 
kính khác nhau ít (117 pm và 115 pm) hòa tan vô hạn vào nhau tạo ra hợp kim với bất kì tỉ 
lệ nào. Một loại dung dịch rắn khác là các tinh thể hỗn tạp. Thí dụ, các loại phèn rất dễ tao 
thành tỉnh thể hỗn tạp bởi vì chúng có cấu tạo tỉnh thể như nhau. Chẳng hạn, khi làm bay _ 
hơi chậm dung dịch chứa phèn nhôm KA1(SOu);.12H2O và phèn crom KCr(SO¿);.L2HạO 
ta thu được phèn kép nhôm — crom K(AI,Cr)(SO¿);.I2H;O. Hai phèn đó hoà tan vô hạn vào 
nhau, ta có thể thu được tỉnh thể phèn kép với bất kì tỉ lệ Al/Cr nào. 


Dung dịch lỏng là dụng dịch thu được khi chất khí, chất lỏng hoặc chất rắn hòa tan vào 
dung môi lỏng. 


Trong các loại dung dịch khí, dung dịch lỏng và dung dịch rắn thì dung dịch lỏng là 
quan trọng và phổ biến hơn cả. ng chương này, từ đây chúng ta chỉ Hếminh cứu loại 
dung dịch này. 


__Ð) Dung dịch báo hoà. Độ tan _ 
Ta đã biết, hoà tan muối ăn vào nước sẽ được một dung dịch. Nếu tiếp tục thêm muối 
_ vào dung dịch thì sẽ đến một lúc muối không thể tan thêm được nữa: Ta thu được một 
dung dịch bão hòa. Thực za, lúc này dung dịch đã đạt đến một cân bằng động : một mặt 
muối ăn tiếp tục tan vào dung dịch, nhưng mặt khác có một lượng muối đúng bằng thế từ 
dung dịch kết tỉnh trở lại bề mặt các tinh thể muối ăn hoặc bám vào thành cốc. 
Để chứng minh, người ta cho vào cốc dung dịch bão hòa muối ăn đó một mầu vỡ từ tỉnh 
thể muối. Sau vài ngày người ta thu được một tỉnh thể muối hoàn chỉnh có khối lượng bằng _ 
đúng khối lượng của mẩu vỡ đã cho vào. Ở đây, rõ ràng đã phải xảy ra hai quá trình ngược 
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nhau : các ion từ mẩu tinh thể tan vào dung dịch và các ion từ dung dịch kết tỉnh vào bề mặt 
tinh thể. Vì thế mới dẫn tới tạo thành một tinh thể hoàn chỉnh đối xứng cao hơn so với mẩu vỡ. 

Như vậy, dung dịch bão hoà là dung dịch nằm cân bằng với chất tan chưa hoà tan ở 
điều kiện đã cho. Nói cách khác dung dịch bão hoà là dung dịch không thể hoà tan thêm 
được chất tan ở điều kiện đã cho. Dung dịch này bền về mặt nhiệt động và có AG = 0. 

Dung dịch chưa báo hoà là dung dịch còn hoà tan thêm được chất tan ở điều kiện đã cho. 

Dung dịch bão hoà không nhất thiết phải chứa chất chưa hỏa tan. Người ta có thể lọc 
bỏ chất chưa hòa tan hoặc pha chế một dung dịch từ những lượng chất tan và dung môi 
chính xác để đạt được dung dịch bão hoà. Như vậy, một lượng xác định dung môi chỉ có 
thể hoà tan được một lượng giới hạn chất tan. Độ tan là mức đo lượng chất tan có thể hoà 
tan vào một lượng dung môi xác định ở điều kiện đã cho. Độ tan thường được biểu diễn ra 

_ số gam chất tan trên 100 gam dung môi hoặc số mol chất tan trên [ lít dung dịch, hoặc theo 
một đơn vị khác. Độ tan là mối quan hệ định lượng giữa dung môi và chất tan trong dung 
dịch bão hoà. Thí dụ, khi đạt tới dung dịch bão hòa ở 20 °C, p = 1 atm, 100 gam nước hòa 
tan được 35,58 gam muối ăn (NaCT). Ta nói độ tan của NaCl1 ở 20 °C là 35,8 gam trong 
100 gam nước. | _ 

Độ tan phụ thuộc bản chất chất tan, bản chất dung môi và vào nhiệt độ. Đối với các 
chất khác nhau, nó thay đổi trong một khoảng rất lớn. Trong bảng 6.1 chỉ ra độ tan của một 
số chất trong cùng một dung môi (trong nước), còn trong bảng 6.2 chỉ ra độ tan của một 
chất (kali iođua) trong các dung môi khác nhau. _ | 


Bảng 6.1. Độ tan của một vài chất trong nước ở 20 °C 


Độ tan (g /100g H,O) | Chế | pạtmn(/100gH,0) 
lop | 9 | Hy | 7 — 

_ ŒHJzOg(glueoø | 20 | cạc, | - 000 _ 
' ———®x——] 














NaC] 0,00000013. 
Bảng 6.2. Độ tan của KI trong các dung môi khác nhau ở 20 ”C 


Độ tan Œ khối lượng) Độ fan 6 khỏi lượng) 











HOCHCHOHn | 3601 _ se 
CHẠOH hài ———_ OgHaNO it, 
=.. | 1,302 CH.COOC2H 0,00012 


Trong một số trường hợp, độ tan còn phụ thuộc vào áp suất, vào sự có mặt của các 
._ chất tan khác hoặc vào các yếu tố khác nữa. Yếu tố cơ bản xác định độ tan của một chất là 
mối tương quan về lực giữa các phân tử của chính nó và lực giữa phân tử của nó với phân tử 
dung môi. Thực nghiệm cho thấy rằng các chất có lực giữa các phân tử tương tự nhau thì 
hòa tan được vào nhau. Chẳng hạn, các hợp chất ion (như muối, kiểm...) hoặc phân cực 


NH¿ (lỏng) 64,5 Ì| — n-C;HoOH 0,20 
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mạnh (như HCI, HBr...) thì tan trong dung môi phân cực (như nước, axit sunfuric nguyên 
chất...) mà không tan trong các dung môi không phân cực (như hiđrocacbon ...). Mặt khác, 
các chất không phân cực hoặc ít phân cực như dầu, mỡ, cacbon đisunfua, tinh thể iot lại tan 
trong các dung môi không phân cực (như etxăng, benzen, ete...) mà không tan trong nước. 
Từ đây, ta có thể hiểu được câu ngan ngữ từ lâu đã được rút ra từ thực nghiệm : 
"Giống nhan thì tan vào nhau". 


Thường thì những chất có độ tan lớn hơn l gam trong 100 gam dung môi được col là 
chất tan tốt. Những chất có độ tan nhỏ hơn 0,1 gam trong 100 gam dung môi được coi là 
chất ít tan hoặc được coi là chất không tan. Nếu độ tan của một chất Ở vào giữa hai giới hạn 
trên thì nó được gọi là chát tan vừa phải. 


Có một số chất lỏng hoà tan vào nhau với lượng không giới hạn (thí dụ như rượu và 
nước) chúng được gọi là hoà fan vô hạn. Những chất lỏng không tan vào nhau hoặc hầu 
như không tan vào nhau được gọi là không hoà tan vào nhau. Những chất lỏng bai) tan giới 
hạn vào nhau được gọi là các chất hoà tan hạn chế. 


Mặc dù tự nhiên luôn có xu hướng đạt tới cân bằng, tuy vậy vẫn có thể có in dịch 
quá báo hoà. Đó là các dung dịch chứa lượng chất tan nhiều hơn so với lượng chất tan 
trong dung dịch bão hòa ở điều kiện đó. Đối với nhiều chất rắn, độ tan giảm khi hạ nhiệt 
độ. Thông thường, khi làm lạnh dung dịch bão hoà thì tỉnh thể chất tan sẽ tách ra. Nhưng 
có trường hợp khi làm lạnh từ từ một dung dịch bão hoà ở nhiệt độ cao đến nhiệt độ thấp 
'hơn mà toàn bộ lượng chất tan vẫn tồn tại ở dạng hoà tan. Lúc này, ta thu được một dung 
dịch quá bão hoà. Nếu lắc dung dịch quá bão hoà đó hoặc thêm vào dung dịch đó một vài 
tinh thể chất tan thì lập tức chất tan sẽ tách ra khỏi dung dịch dưới dạng tinh thể và dung 
dịch sẽ trở thành dung dịch bão hoà. Sở đi dung dịch quá bão hoà của các chất rắn hình 
thành được là vì các phân tử hoặc ion của chúng trong dung dịch không thể tự định hướng 
để sắp xếp như trong mạng tinh thể của chúng. Mạng tinh thể của một chất càng phức tạp 
thì hợp chất càng dễ tạo ra dung dịch quá bão hoà. Nếu thêm vào dung dịch quá bão hoà 
một vài tính thể cùng kiểu mạng lưới với tinh thể chất tan thì sự định hướng sẽ đạt được 
trên bề mặt của tỉnh thể thêm vào. Khi đó chất tan sẽ kết tỉnh (xem hình 6. | a, b, c, đ). Việc 
cho tinh thể vào dung dịch quá bão hòa để tạo ra sự kết tinh cưỡng bức gọi là gây mm tỉnh thể. 


tinh thể 










100°C 


231 q NaaS2O+ 
100 ml HO 





50 q Na.S.2Oa 
tan trong 
100 mi H.O 






kết tỉnh 


(a) 


Hình 6.1. a) Dung dịch bão hoà ở 100 °C ; b) Dung dịch quá bão hoà (ở 25 ”C chứa 231 g NazSzOa trong 
100 ml HạO ; c) Gây mầm tinh thể ; d) 181 g NazSzOa kết tinh còn lại dung dịch bão hoà 
ở 25 °C chứa 50 g NazSzOa trong 100 mi H;O 
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Natri thiosunfat (Na;S;O+), natrL axetat (CHạCOONa) và nafri sunfat (Na;SO„) là 
những chất dễ tạo thành dung dịch quá bão hòa. Mật ong cũng là dung dịch quá bão hoà 
của chủ yếu :nột số loại đường trong nước. Nó được hình thành trong tổ ong khi nước bị 
bay hơi khỏi dung dịch mật loãng chưa bão hòa. _ 

Thuật ngữ dung dịch đặc và dung dịch loãng thường được dùng không chặt chẽ lắm để 
chỉ dung dịch chứa lượng chất tan nhiều hay ít một cách tương đối chứ không có ranh giới 
xác định. Khồng nên nhầm lẫn hai thuật ngữ đó với thuật ngữ dung dịch bão hòa và dung 
dịch chưa bão hòa. Vì dung dịch bão hòa không nhất thiết phải là dung dịch đậm đặc. Dung 
dịch chưa bão hoà không đồng nhất với dung dịch loãng. Còn dung dịch loãng chưa chắc đã 
là dung dịch chưa bão hòa. Chẳng hạn, dung dịch BaSO, bão hoà là một dung dịch cực kì 
loãng (chứa 0,002 gam chất tan trong 1 lít nước ở 18 °C), trong khi đó dung dịch 
_natri thiosunfat chưa bão hòa lại là dung dịch rất đặc (chứa gần 500 gam chất tan trong 1 lít 
nước ở 25 °). _ 


C) Dung dịch chất điện lị 


Trong dung dịch lỏng, các tiểu phân chất tan chuyển động tự do. Nếu các tiểu phân đó 
là ion thì dung dịch sẽ dẫn điện bởi vì các ion dương sẽ hướng về phía cực âm, các ion âm . 
_ SẼ chuyển động về phía cực dương của nguồn điện. Bất kì chất nào khi hòa tan tạo được 
dung dịch dẫn điện thì được gọi là chất điện l¡. Chất nào khi hoà tan hình thành dung dịch 
không dẫn điện được gọi là chất? không điện l¡. Dụng dịch chứa chất tan là chất điện li được 
gọI là dung dịch chất điện l¡ (ta sẽ nghiên cứu kĩ dung dịch này ở mục 6.6) 


l).Dung dịch lí tưởng và dung dịch thực 


_ Các phân tử khí lí tưởng được xem như độc lập và không ảnh hưởng đến nhau. Do đó 
hiệu ứng nhiệt, sự biến đổi thể tích và áp suất của quá trình pha trộn các khí coi như bằng 
không (AH =0, AV =0 và Ap = 0) và hỗn hợp khí lí tưởng được coi là dung dịch lí tưởng. 
Vậy dung dịch lí tưởng là dụng dịch mà trong đó lực tương tác giữa tất cả các tiểu phân của 
cả dung môi và cả chất tan là đồng nhất. Thí dụ, trong dung dịch lí tưởng của khí A và B thì 
lực giữa các phân tử A và A, A và B hoặc B và B đều như nhau. Khái niệm về tính lí tưởng 
cũng được áp dụng cho các dung dịch lỏng. | _ _ 


Nếu A và B đều là chất lỏng mà hình thành nên một dung dịch lí tưởng thì thể tích của 
dung dịch sẽ bằng tổng thể tích của chúng và khi chúng tan vào nhau sẽ không có sự thu 
nhiệt hay tỏa nhiệt nào cả. Chất rắn tan vào trong chất lỏng chỉ tạo thành dung dịch lí 
tưởng nếu sự có mặt các tiểu phân của chất tan không làm thay đổi lực giữa các phân tử 
dung môi. | | 

Chẳng hạn, dung dịch loãng chứa chất tan không điện l¡ cũng có thể coi là gần với 
dung dịch lí tưởng. Ở đó, các phân tử của chất tan phân bố khá xa nhau, lực tương tác giữa 
chúng khá nhỏ, có thể bỏ qua được, còn lực tương tác giữa các phân tử dung môi thay đổi 
không đáng kể nên được coi như là giữ nguyên. _ 
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Đối với dung dịch thực (không lí tưởng) lực giữa các phân tử, giữa các Ion hoặc giữa 
lon và phân tử thường rất khác nhau và rất đáng kể. Do đó, đối với quá trình hình thành 
- dung dịch thực, hiệu ứng nhiệt thường khác không và thể tích cũng thường bị thay đổi. 
Chẳng hạn, ta xét sự hình thành dung dịch từ hai cấu tử lỏng nguyên chất A và B. 


Nếu những phân tử A và B trong dung dịch "hút nhau” với lực yếu hơn lực hút giữa 
những phân tử A với nhau hoặc giữa những phân tử B với nhau thì đí nhiên quá trình rời xa 
nhau của những phân tử A và những phân tử B để hình thành dung dịch đòi hỏi phải tiêu 
thụ năng lượng từ ngoài dưới dạng nhiệt. Vì vậy, quá trình hình thành loại dung dịch đó 
thường hấp thụ nhiệt (AH >0) và có thể kèm theo sự tăng thể tích (AV> 0) do chỗ các 
phân tử ở xa nhau hơn so với khi chúng ở trong các cấu tử lỏng nguyên chất. 


Nếu những phân tử A và B trong dung dịch "hút nhau” với những lực mạnh hơn lực hút 
giữa A với A hoặc giữa những phân tử B với B trong cấu tử lỏng nguyên chất thì đi nhiên 
sự lại gần nhau hơn của các phân tử trong dung dịch giải phóng năng lượng ra ngoài dưới 
dạng nhiệt, do đó nhiệt hình thành loại dung dịch này mang dấu âm ( AH¿,< 0). Trong một 
số trường hợp, tương tác giữa các cấu tử có thể dẫn tới những quá trình hoá học (sonvat 
hoá, hình thành liên kết hiđro, hình thành các hợp chất hoá học ...). Thí dụ : axeton và 
clorofom có thể hình thành' liên kết hiđro yếu với nhau và tạo nên phân tử phức hợp 
CIạCH...OC(CHa)› ; axeton và brom hình thành phức phân tử (CH:)„CO.Br›. Trong những hệ 
như vậy, sự hình thành dung dịch thường toả nhiều nhiệt. 


6.1.2. NỒNG ĐỘ DUNG DỊCH 


Dung địch là một hỗn hợp đồng thể, chúng có thể chứa các hợp phần với các tỉ lệ khác 
nhau. Để biểu thị thành phần của dung dịch, người ta sử dụng một thông tin quan trọng là 
nồng độ của chúng. Nồng độ dung dịch chính là lượng chất tan hòa tan trong một lượng 
xác định dung môi hay dung dịch. Tùy theo mục đích và lĩnh vực áp dụng người ta CHHE 
các cách khác nhau để biểu diễn nồng độ dung dịch. 


a4) Nồng độ mol _ 
Nông độ mol kí hiệu là M (hoặc rõ hơn là Cụ) được biểu diễn bằng số zmol chát tan 

trong Ì lít dung dịch. 
Số mol chất tan 


“—_ ——._-ừữ0d" ` _ (6.1) 
Thê tích dung dịch (”) ' | ) 


Dung dịch chứa một mol chất tan trong 1 lít viết là dung dịch 1M được pha chế bằng 
cách thêm dung môi vào 1 mol chất tan sao cho thu được I lít dung dịch. Thí dụ, dung dịch 
NaCl1 1 M có thể được pha chế bằng cách cho 58,5 gam NaCl vào bình định mức rồi thêm 
nước vào để hòa tan cho đến khi đạt được] lít dung dịch. 
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xị Ấ 
%, 


Thí dụ, hòa tan 16,7 gam CaC1; bằng nước đến 400 ml dung dịch. Hãy tính nồng độ 


mol của dung dịch và nồng độ mol của ion CI... 
Giải : Ta biết rằng CaCl› phân li hoàn toàn trong nước 


CáCv—=>Cak +2 
l mol - | 2 mol 


l6,7g 


Số mol CaCl› là D CạCl, = 111,0g/mol 


= 0,150 mol. 
Số mol của C] là nàv- _ "cac, =2.0,150=0,300 (mol). | 


— "CạC|,  0,150mol 


R- _ 0,300mol 
f= Vu(@— 0,401 


V0 0,40/ 








=0,375 mol: MỤ, = 0,750 mol/1 


Vậy nồng độ mol của dung dịch là 0,375 M và nồng độ mol của C]` trong dung dịch 
là 0,75M. _ 


b) Nồng độ phản trăm 


Nông độ phần trăm kí hiệu là C% được biểu diễn bằng // số phần trăm khối lượng 
chất tan so với khối lượng dung dịch. 


C% = Khối lượng chất tan 


“= —.100% (6.2) 
—_ Khối lượng dung dịch _ 


Thí dụ : Nồng độ phần trăm của dung dịch bão hoà NaCl ở 20 °C (35,9 gam NaC] 
trong 100 gam nước) được tính như sau : 


Cœ= 3>) —_ 
I00+35,9 


Đôi khi người ta còn biểu diễn nồng độ dung dịch của 2 chất lỏng trộn lẫn ra phần trăm 
thể tích. Thí dụ, khi pha 2 lít etanol với 3 lít nước ta được dung dịch rượu etylic mà phần 


.100% = 26,41%. 





trăm thể tích là : = 40%. 
2+3 
c) Nông độ đương lượng 


Nồng độ đương lượng kí hiệu là N hoặc rõ hơn là CN được biểu diễn bằng số đương 
lượng gam chất tan trong I lít dụng dịch. . | 
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—_ Số đương lượng gam chất tan - 


C : đương lượng gam / lít) (6.3) 
NẾ  aiichidungdich(iH0 S179 tốp 


Thí dụ : Dung dịch H;SO, I1 M chứa I mol H;SO¿ tức 2 đương lượng gam H;5O„ trong - 
1 lít dung dịch. Do đó nồng độ đương lượng của nó là 2 N. 


Äj) Nông độ molan. 


Nông độ molan kí hiệu là C_ được biểu diễn bằng số moi chất tan hòa tan trong Ì kg 


(ung môi. 


8= ———` `... (6.4) 
Khối lượng dung môi (kg) : : 


Thí dụ : Hãy tính nồng độ molan của dung dịch saccarozơ (C;;H›zO¡¡, M = 342,3) 
30% trong nước. | _ : 


: | 0 
G¡áï : Số moÌ saccarozơ trong 70 gam nước : n ;;«c = T2 = 0,08764 mol. 


Nồng độ molan của dung dịch đó là : C_ = 6 4 1 1,252 mol / kg. 
_ — /0().1 Œ&g) 
e) Nông độ phần mol _ 
Nông độ phần mol kí hiệu là X được biểu diễn bằng ¿ số giữa số moi một hợp phần 
trên tổng số mol của tất cả các hợp phân của dung dịch. Đối với dung dịch gồm nụ mol 


chất A và nạ mol chất B ta có : nồng độ phần mol của chất A và của chất B là : 


n 


n | 
Xe= —`— Xa=———— 
_ nạ tụ nạ +1nụh 

và Xu+Xg=l vS) 


Thí dụ : Hãy tính nồng độ phần mol của dung dịch saccarozơ 30%. (Thí dụ ở mục d). 


3 


_ 30 
Giải : Số mol saccarozơ trong 100 gam dung dịch là : n.„ec = Ea 0,08764 (mol). 


0 " 
Số mol nước trong 100 gam dung dịch là : n¡ ước = Ta 3,886 (mol). 
— 0,08764 
0,08764 + 3,886 
3,886 


0,08764 + 3,886 


Nồng độ phần mol của saccarozơ là = 0,02206. 


Nồng độ phần mol của nước là = 0,097794. 
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6.2.DUNG MÔI LỎNG 


Đa số phản ứng hoá học và việc nghiên cứu tính chất của nhiều chất được tiến hành 
trong các dung môi. Việc lựa chọn dung môi có ý nghĩa rất quan trọng không những đối 
với việc hoà tan các chất mà còn đối với nhiều tính chất và phản ứng hoá học của chất tan. 
Việc thay đổi dung môi làm thay đổi những tương tác phức tạp giữa dung môi với chất tan, 
làm thay đổi hoạt độ chất tan, năng lượng Gip ..., do đó có thể làm thay đối độ điện l¡, lực 
axit — bazơ, thay đổi khả năng phản ứng và cả cơ chế phản ứng, dẫn tới thay đổi cấu tạo sản 
phẩm phản ứng. 

Hoá học ngày nay không chỉ nghiên cứu dung môi như môi trường, trong đó chất tan 
phân tán và phản ứng với nhau, mà còn nghiên cứu dung môi như một hợp phần tham gia 
vào mọi hoạt động của chất tan kể cả các phản ứng hoá học của chúng. Vì vậy, ở mục này 
chúng ta sẽ xét không những cấu trúc và các tính chất vật lí của dung môi như khoảng nhiệt 
độ mà tại đó chúng ở trạng thái lỏng, momen lưỡng cực và hằng số điện môi mà cả sự son 
vát hoá (trong đó bao gồm cả tương tác tính điện và tương tác hoá học của dung môi với 
chất tan như liên kết hiđro, tương tác cho - nhận). Tính chất axit — bazơ (Bronstet và Liuyt) 
và khả năng tự phân l¡ của dung môi sẽ được xem xét ở chương 7. 


6.2.1. CẤU TRÚC CHẤT LỎNG 


So với chất khí và chất rắn kết tỉnh, chất lỏng là khó hiểu nhất. Các phân tử chất lỏng ở 
gần nhau hàng ngàn lần so với các phân tử khí. Chất lỏng hầu như không giảm thể tích khi 
nén. Chẳng hạn, nước ở 20 ”C khi nén đến 1000 atm chỉ giảm 4% thể tích. Thế nhưng chất 
lỏng có thể nhanh chóng thay đổi trật tự các phân tử trong khi vẫn giữ nguyên được mức độ 
gắn kết giữa các phân tử. Chất lỏng luôn chảy ra để có hình dạng như bình chứa nó, nhưng 
không có xu hướng chiếm thể tích vô hạn như chất khí. Lực ổn định trạng thái lỏng (lực 
g1ữa các phân tử chất lỏng) gồm có lực tính điện (lực Van de Van), liên kết hidro, tương tác 
cho - nhận. Đó là những tương tác làm giảm năng lượng của hệ do chúng có entanpi âm. 
Trong khi đó, entropi của chất lỏng lại có giá trị dương lớn phù hợp với chuyển động tương 
đối tự do của các phân tử. Độ lớn c của entropi chuẩn của chất lỏng phản ánh rõ xu hướng tập 
hợp các phân tử của chúng. 

Phương pháp nhiễu xạ tia X và phương pháp tính toán cho thấy trong dung môi lỏng có 
những vùng có sự sắp xếp trật tự, có những vùng không trật tự tạo ra những miền, những 
lớp kế tiếp nhau. Sự sắp xếp các phân tử dung môi trong các vùng, miền đó luôn luôn thay đổi. 

Cấu trúc của các dung môi proton (protic solvent) dung môi có thể cho proton 
(mục 6.2.2) tỏ ra phức tạp hơn do liên kết hiđro. Chẳng hạn như ở nước lỏng (hình 6.2a). 
Ở hình 6.2a ta thấy có những vùng vô trật tự gồm từ những phân tử nước liên kết hiđro với 
_ nhau không theo một trật tự xác định nào và cả những phân tử nước tự do. Lại có cả những 
vùng trật tự gồm những phân tử nước liên kết hiđro giống như trong nước đá (hình 6.2.b, c) ; 
xen lẫn chúng có thể có những "hốc trống". 
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Hình 6.2. a) Cấu trúc nước lỏng gồm nhiều vùng vô trật tự và trật tự hợp thành, mỗi vùng nhỏ đó được coi như 
một “lớp”. (Trên hình, ở vùng trật tự, không biểu diễn đủ 4 liên kết quanh mỗi nguyên tử oxi). 


b) Sự tạo liên kết hiđro ở nước đá. 
c) Cấu trúc của nước đá. 
Khi giảm nhiệt độ, các vùng vô trật tự chuyển dần thành trật tự và khi đạt đến nhiệt độ 
nóng chảy thì chúng bắt đầu kết tính thành trạng thái rắn trong đó tất cả các phân tử được 
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sắp xếp theo một trật tự xác định. Ngược lại, khi tăng nhiệt độ thì các vùng trật tự chuyển 
dần thành các vùng VÔ trật tự. Khi đạt đến nhiệt độ sôi thì chuyển thành các phân tử hoàn 
toàn tự do... 

Từ nhiệt độ nóng chảy đến nhiệt độ sôi là khoảng nhiệt độ ở đó dung môi là chất lỏng. 
Từ bảng 6.3 và 6.4 cho ta thấy, nhiều dung môi như nước, axetonitril, tetrahidrofuran 
(THF), đimetylsufoxit (DMSO), benzen, cacbon tetraclorua, clorofom, etanol, metanol .. 
là chất lỏng ở nhiệt độ phòng và áp suất khí quyền. Nếu sử dụng được những dung môi này 
là thuận tiện nhất vì điều kiện làm việc với chúng đễ dàng. Nhiều phản ứng hoá học hoặc 
quá trình sản xuất cần phải tiến hành ở nhiệt độ cao hơn hoặc thấp hơn nhiều so với nhiệt 
độ phòng. Khi đó phải lựa chọn để sử dụng một trong các dung môi như đimety] fomamit, 
đimetyl sunfoxit, axit sunfuric hoặc axetonitril, hiđro florua,... mới thích hợp. 

Thể nóng chảy của các muối cũng có thể coi là các dung môi lỏng. Chẳng hạn, trong 
những quá trình điều chế muối của các kim loại hoá trị thấp như Cda[AICU]2” -. 


[(C¿H;);H2N];[Re;CI,] phải tiến hành . trong các muối nóng chảy, nhiệt độ phản ứng 
khoảng vài trăm độ : 
AICI; là 2+ ~ 
CdCl + Cd_ —————*~>C Cả; [AICI, 


„HUNCI ¡. 2- 
ResClo | =-. 222) lớn [(C;H,);H,N]?! [Re¿C]; | 
Đặc biệt, khi sản xuất nhôm trong công nghiệp bằng phương pháp điện phân người ta dùng 
criolit Na:[AIF¿] nóng chảy để hoà tan nhôm oxit (Al2O+). Nhiệt độ phản ứng tới gần 1000 °C. 


6.2.2. PHẦN LOẠI DƯNG MÔI 


a4) Dung môi nước và dung môi không 8ú? nước 


Nước là dung môi phổ biến và quan trọng nhất. Nước chiếm tới 70% bề mặt Trái Đất. 
- Chúng ta sử dụng nước hàng ngày, vì vậy, vẫn cho rằng đó là một chất lỏng bình thường. Tuy 
nhiên, chính nước thường lại là một chất lỏng có rất nhiều điểm bất thường so với các chất lỏng 
khác. Về phương diện dung môi, nước là một dung môi tuyệt vời, nó hoà tan được rất nhiều 
chất, từ những hợp chất ion, các hợp chất phân cực mạnh, những hợp chất hữu cơ phân cực yếu 
đến cả những khí hoàn toàn không phân cực như O;, N›... Chính vì vậy, nước là dung môi 
khởi nguồn cho sự sống và cũng là dung môi có ý nghĩa quyết định sự tồn tại của mọi cơ thể 
sống. Sở đi nước đảm nhận được vai trò vạn năng và trọng yếu như vậy là vì cấu trúc phân tử 


của nó (hình 6.3). 
_ | Hình 6.3. Phân tử nước : 
Z[) a) electron bị hút về phía oxi ; 
¬ b) 2 cặp electron tự do ở © ; 
® đ 
(C) 





_ Ồ+ xZSx ỗ+ 
H 105 H 


(a) _ (b) 


c) phân tử nước gọn nhỏ nhưng là một 
lưỡng cực mạnh 
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Phân tử nước tổ hợp trong mình nó hai đặc điểm quan trọng của dung môi : 1) Nó là 
một lưỡng cực mạnh. 2) Nó có khả năng tham gia tạo liên kết hiđro vừa với tư cách 
cho proton” vừa với tư cách "nhận proton”. Thật vậy, hai liên kết O—H phân cực mạnh hợp 


với nhau một góc 105 ” làm cho phân tử nước có momen lưỡng cực khá lớn. Hai nguyên tử 


H ở phân tử nước đều mang điện tích dương lớn (B”) nên dễ dàng tạo liên kết hiđro với các 
nguyên tử của các nguyên tố âm điện. Nguyên tử O của phân tử nước còn hai cặp electron 
tự do lại mang điện tích(ð_ ) nên rất dê tiếp nhận HỆ! để tạo ra liên kết hiđro (hình 6.3.b). 

Tính chất lưỡng tính cũng là một ưu điểm của nước với tư cách là dung môi. Khi gặp 
chất tan là axit mạnh hơn, nó thể hiện như một bazơ. Khi gặp chất tan là bazơ mạnh hơn, 
nó thể hiện như một axit. Ngoài ra tính bên nhiệt cao cũng là một ưu điểm của nước. 

Có nhiều dung môi không phải nước cũng rất quan trọng không những trong nghiên 
cứu mà cả trong sản xuất và đời sống. Dung môi không phải nước thường gặp nhất là các 
_ dung môi hữu cơ như n- hexan, benzen, etanol, metanol, ete eylic, axeton, clorofom, 
đicloetan, đimetylsunfoxIt.... hoặc các chất vô cơ như CS, SO; (lỏng), NH: (lông), 
CH:COOH (nguyên chất), H;SO¿ (tinh khiết), HF (lỏng) ... (bằng 6.3 và 6.4). 

b) Dung môi phân cực và dụng môi không phân cực 

| Dung môi phân cực là dung môi có chứa một hoặc nhiều liên kết cộng hoá trị phân CựC 
mạnh làm cho phân tử có momen lưỡng cực lớn. Sự chênh lệch về độ âm điện giữa hai _ 

nguyên tử càng lớn thì liên kết giữa chúng càng phân cực: 

Liên kết phân cực nhiều Liên kết phân cực vừa Liên kết hầu như không phân cực 

C=O, S=O,C=N,O-H,F-H N-H,C-O,CN,CƠI  CCC, C-H,C-S 


Nước là dung môi phân cực mạnh vì momen lưỡng cực lớn 1,86 D mà phân tử lại gọn 
và nhỏ (Hình 6.3 c). Hiđrocacbon như hexan, benzen chỉ chứa các liên kết cacbon— cacbon 
không phân cực hoặc C-H hầu như không phân cực nên chúng là những dung môi không 
phán cực. 

Giữa dung môi loại phân cực mạnh và dung môi không phân cực là những dung môi 
phân cực trung gian. Chẳng hạn, metanol (CH;OH), etanol (C;H:;OH) có liên kết O-H 
phân cực mạnh, liên kết C — O phân cực yếu nên là những dung môi phân cực khá, còn 
ete etylic (CH;OC›H‹) chỉ có liên kết C - O phân cực yếu nên nó dung môi phân cực yếu. 
Đại lượng quan trọng đặc trưng định lượng độ phân cực của dung môi là momen lưỡng cực. 
(Xem bảng 6.3 và 6.4 và mục 6.2.3). _ 


c) * Dung môi proton và dung môi không proton 


ung môi proton (protic sonvenf) là những dung môi mà phân tử của chúng chứa các 
proton có khả năng tự ion hoá để tạo ra proton sonvat hoá và chúng ít nhiều có tính chất 


axIt Bronsted. Thí dụ H;O, HF lỏng, HCN lỏng, H;SO, , C;H:OH, C.H;OH, C„H,NH; ... 
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Ngay cả NHà, thường được coi là bazơ, ở trạng thái lỏng cũng là dung môi proton và có thể 
nhường proton cho các bazơ mạnh hơn nó. Một đặc trưng định lượng cho các dung môi 
._proton là hằng số tự phân li của chúng (xem mục 7.5). Hằng số tự phân li của dung môi 
càng lớn thì lực axit của nó càng mạnh. Lực axit của dung môi proton có vai trò to lớn đối 
với lực axit hoặc lực bazơ của axit hoặc bazơ trong dung môi đó. Chúng ta sẽ nghiên cứu 
chi tiết các tính chất này ở mục 7.6.. : 


Tính chất vật lí của một số dung môi proton được liệt kê ở bảng 6.3. 
Bảng 6.3. Tính chất vật lí của một số dung môi proton 


Tên ¬ Công thức k Đo 
: bị 


Mô men lưỡng | Hằng số điện 
cực H(D) môi, £ ' 





~120 


Axit flosunfonic HSOzF ' 162,7 


lh 
© 
© 


.-. 
— 
^^ 


| Axit photphoric HaPO, 42,35 


à 
œ® 
— 


ii . l9 [ø0gg°Q)- 
bH⁄ 
Axit axetic CHẠCOOH 1182 


2 
Hiđro clorua HCI —84,l 
_ HOOCCF: 71,8 


C 
3 
Hiđro xianua HCN Án TẾ 
2 
4 
Si 


2,8 
0,93 
2,10 
1,84 





98 (60 ˆC) 
iso-Propylamin iso-CaH„NH; | -101⁄2 | 34 5,5 (20°C) 
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2 am 
t2 t2 
am © 
+ là) 


Dung môi không proton (aprotic sonvent) là những dung môi không tự ion hoá để tạo 
ra proton sonvat hoá. Thuộc loại này có : Các dung môi không phân li, không phân cực 
hoặc phân cực rất yếu như CCI,, CS; và hiđrocacbon ; Các dung môi không phân li, nhưng 
phân cực và sonvat mạnh như đimetyl sunÍoxIt (DMSO), đimetyl' focmamit (DMFA),. 
axetomtril (CH-CN), tetrahidrofuran (TH), sunfu đioxit (SO-); Các dung môi phân cực 
mạnh, có khả năng tự ion hoá như BrF¿, IF¿, CIẠPO ... Các dung môi BrFa, IF¿, 
C1:PO....đều có khả năng phản ứng cao. Những chuyển hoá hoá học xảy ra trong chúng 
thường được mô tả bằng thuật ngữ phản ứng axIt — bazơ (xem mục 7. l). 


Tính chất vật lí của một số dung môi không proton được liệt kê ra ở bảng 6.4. . 


Bảng 6.4. Tính hợp chất vật lí của một số dung môi không proton 










Tên | Công thức Mô men | Hàng số điện 
lương cực | môi,£'. 


H(D). _ 


57(<-6°C) 


ọ 
s9 











sunÍu đioXIt 


l§ 


Đìnntơ tetraoxIT — l1,2 







96 36,2 (35 °C) 


-0] 
80 135,6 4,79 (15 ”°C) | 
18 12,8 (20 °C) 
3 3 | 


Asen triflorua 


œ<® 
tà 
_ 


AsFa 






lot pentaflorua 





l 
BH 


Brom triflorua 
Photpho triclorua 


ĐÐisunfÍu điclorua | 


%CU, - ' 


Asen tricÏlorua 


TỊ “lé 
lÍ | lỈ | ' 





Stibi triclorua SbCl; 7 33,0 (75 °C) 
Thiếc tetraclorua SnCl¿ -30,2 114,1 2,87 (20C) 


ö 


lot monoclorua 


Nitrozo clorua 19/7 (—10 °CŒ@ 


NOQ] 


Cacbonyl clorua COCI› 


Thionyl clorua SOCIs 


Photpho oxiclorua POCH _ 1,25 105,3 13,9 (22 `©) 


Selen oxiclorua SeOCl› 


10,9 176,4 46 (20 °C) 


280 


\®© 
—¬ 


S(ibi tribromua 


SbBra 20,9 (100 ®Œ 


Asen tribromua SeBra 8,8 (35C) 


C9 
th 
2 
là) 
c= 


+ 
— 
trợ 
œ 
— 

tà 
—_ 


lot monobromua IBr 


| Thuỷ ngân (II) bromua HgBr› 238 320 


›© 
©o 


t2. 
— 


Tên 


Thiếc tetraiođua 


lot x 
n-Hexan 

Iso-Octan | 
Đođecan 


- Benzen 


Cacbon tetraclorua 
Clorofom | 
Điclometan 

Etylen điclorua 


Tetracloetan 


Clorobenzen 


pefloheptan : 


Điety] ete | 


Tetrahidrofuran (TH) 


I,2-Đimetoxyetan 


Đioxan 
Etyl axetat 
Axeton | 
Axetonitri 
Piriđìin 


Nitrometan 


Nitrobenzen 


Fomamit 
N-Metylfomamit 
Đimetylfomamit (DMEA) 


N-MetylaxetamIt 


Đimetylaxetami 
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O 
a 

an 
ẻ 






Mô men | Hàng số điện 


lượng  CỰC 
n(D) 





t2: 

= 

— 
+ 


— 
le) 
+> 
Gà 


© 


340 
l 


— 


lạ 


Công thức 


œ 


œ® 
— 
l 


ER 


ẦẰS 
là 
ch 


CHạOCH;CH;OCHạ : 
CH;(OCH;CH;);OCH; 162,0 
OCH;CH;OCH;CH; 101,5 

CHạCOCH; 56/2 | - 2,84 

=—. 

CGH-NO; sản 
HCONHCH, .- 









le ẰS 
—_ 
œ® 


—_ 
—_ 
_ 
) 


1 3,8 
20 178,9 (30 °C) 


ch 
œ® lơ 
©= 
Ca 
® 
— 


— 
œ< 
^ 
—_ 










Mô men | Hằng số điện 


Công thức bợ "Ô LC 
lưỡng cực | môi, £ ' 


Đimetyl sunfoxit DMSO) | (CH 3)aSO | 18,55 189,0 326 |47,6(23°C) 
Sunfolan (CH 2)„SO : 28,37 
Đimetyl cacbonat CHạOCOOCH; 5,0 9 


Etylen cacbonat OCH;CH;OCO | 


OCH;CH;CH;OCO 


(n-CaHoO)+PO 







Cacbon đisunfua 





¬ 
Ọc© 


3 






„4 


C© 



















Propylen cacbonat 





Tri-n-butyl photphat | 





6.2.3. MOMEN LƯỠNG CỰC VÀ HÀNG SỐ ĐIỆN MÔI 


Những dung môi thông dụng thường là những dung môi phân tử, tức là chúng tồn tại 
chủ yếu ở dạng phân tử. Mornen lưỡng cực và hằng số điện môi là hai đại lượng quan trọng 
đối với các dung môi phân tử, đặc biệt là đối với dung môi phân cực. | | 

Momen lưỡng cực (u) đặc trưng cho sự phân cực của phân tử dung môi, còn hằng số 
điện môi (£) thì đặc trưng cho khả năng của dung môi làm giảm lực hút giữa các điện tích 
trái dấu như giữa các ion âm và đương chẳng hạn. ằ . 

Ở biểu thức của định luật culông, hằng số điện môi nằm ở mẫu số, vì vậy khi hằng số 
điện môi tăng thì lực tương tác giữa các ion giảm : 

_. 212 
4rer7 
Z¡, Z¿ : điện tích của các ion 
c : hằng số điện môi 
r : khoảng cách giữa các Ion _ 

Hàng số điện môi và momen lưỡng cực của dung môi liên quan mật thiết với nhau. Từ 
bảng 6.3 và 6.4 ta thấy, nói chung, các dung môi không phân cực hoặc phân cực ít (momen 
lưỡng cực bằng không hoặc rất nhỏ), thí dụ như benzen, tetraclorua cacbon, 
đinitơ tetraoxit ... thường có hằng số điện mội thấp ( <5). Các dung môi có momen lưỡng - 
cực lớn thường có hằng số điện môi cao (e > 40) như axit xianhiđric, hiđro florua, nước ... 
Các dung môi phân cực trung bình, thường có hằng số điện môi trung bình (e = 12 - 40), 
chẳng hạn : amoniac, sunfu đioxit, etanol.... " 

Khả năng hoà tan các chất của các dung môi lỏng phụ thuộc mạnh vào độ phân cực và 
hằng số điện môi của chúng. Các dung môi lỏng không phân li, không phân cực hoặc phân 
cực ít, độ thẩm điện môi nhỏ như CClạ, hiđrocacbon ... thường chỉ hoà tan các chất không 
phân cực như iot, clo và brom. Những dung môi lỏng phân cực mạnh và có hằng số điện 
môi lớn thường gây ra hiệu ứng Ion hoá và hiệu ứng phân l¡ lớn, nên hoà tan mạnh các hợp 
chất phân tử phân cực và các hợp chất ion. 


213- 


Khả năng điện li của các chất điện li trong các dung môi lỏng phụ thuộc mạnh vào 
hằng số điện môi của dung môi. Thí dụ như khi thay nước có hằng số điện môi cao (e = 80) 
bằng etanol (e = 25) làm giảm sự điện l¡ của các muối, làm cho muối trở thành chất điện li 
trung bình. Các chất điện lì yếu, thí dụ, các axit yếu, ở trong dung môi có giá trị e nhỏ, có 
thể không điện l1. _ 

Nếu như trong nước, ngay cả ở nồng độ đậm đặc của chất điện li, sự tạo thành cặp 1on 


có xác suất nhỏ (vì giá trị £, „0 cao), thì trong các dung môi không phải nước sự tạo thành 


cặp ion lại xảy ra không có ngoại lệ. Khi nồng độ của chất điện li trong dung môi không 
phải nước tăng thì khả năng sinh ra trong dung môi đó các tiểu phân liên hợp 3 hoặc 4 ion - 
cũng (tăng lên. 

Từ bảng 6.3 và 6.4 ta thấy, khoảng biến đổi giá trị hằng số điện môi của các dung môi 
lỏng khác nhau là rất lớn : từ 179 ở N-metylaxetamit, 100 đối với H;SO¿, 78 đối với HạO, 
đến 23 ở benzen. Trong dung dịch etanol (£ „H, OH = 24,3), các chất điện l¡ mạnh điện 


li ở mức độ rõ rệt. Nhưng trong benzen và efe (c H„),O“ 4,22) chất điện l¡ mạnh không 


bị phân l¡ và hầu như không bị hoà tan. 


Độ tan của một chất đã cho trong các dung môi khác nhau không tăng dần theo trật tự 
tăng dân độ phân cực hay hằng số điện môi của dung môi mà thường đi qua một cực đại. 
Cực đại của độ tan đạt được đối với dung môi nào mà lực tương tác giữa các phân tử của 
chúng gần với lực tương tác giữa các phân tử của chất tan (quy luật là 22502012 Quy 
luật đó được minh hoa bởi thí dụ ở hình 6.4. | 


Hình 64. Sự phụ thuộc độ tan của 
rezoxinol m-(HO)2CgHa vào hằng số điện 


€3 
c" 

xác 
ch 

zZz 


.. môi của các dung môi ở 30 °C. X; là nồng 
độ phần mol của rezoxinol trên đường 
cong, ở mỗi một điểm thực nghiệm chỉ ra. 
công thức hoá học của dung môi. 


Trên hình 6.4 biểu diễn sự 

biến thiên độ tan (tính ra phần mol) 

_ của rezoxmnol (m-(HO),C.H¿). 

trong các dung môi có hằng số 

điện môi tăng dần. Đường nét liền 

cho thấy độ tan đạt cực đại ở 

axeton, một dung môi có £ frung 

bình và có khả năng tạo liên kết 
hiđro bền với rezoxinol : 


l®U 


/ \ 





CH _ 
CH 
S, ...H-O ; ME, 
N 


⁄ H...O=C 
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Hằng số điện môi của ancol terbutylic, (CH:)aCOH (e = 12,5) hầu như bằng hằng số 
điện môi của piridin (e =12,3). Nhưng độ tan của rezoxinol trong piridin lại tăng lên đột 
ngột (piridin : đường nét đứt ở hình 6.4). Điều đó được giải thích là do giữa chất tan và 
dung môi đã xảy ra tương tác axit — bazơ mạnh hơn nhiều so với liên kết hiđro : 


4OsO)~ (5G) — (On) 


_ 6.3.* SỰ SONVAT HOÁ 


6.3.1. KHÁI NIỆM SONVAT HOÁ 


Ở các phần trên chúng 
ta đã thấy tương tác của các 
phân tử dung môi với các 
tiểu phân của chất tan (ion 
hoặc” phân tử) đóng vai trò 
quan trụng trong sự hoà tan. 
Cũng chính tương tác này 
đã giữ cho dung dịch được 
bền vững, tức là giữ được 
các tiểu phân chất tan tồn 
tạ trong dung dịch mà 
không kết hợp trở lại với 
nhau. Tương tác đó chính là 
sự hút tương hỗ giữa tiểu 
phân chất tan với các phân 
tử dung môi bao quanh nó. 
Sự tập hợp các phân tử dung 
môi xung quanh mỗi tiểu 
phân của chất tan chính là 
sự sonvat hoá. Trong trường 
hợp dung môi là nước, 
người fa gọi là sự hiđrat 
hoá. Hiện tại những hiểu 
biết chính xác và chi tiết về 





Hình 6.5. Sự tập hợp các phân tử nước xung quanh một cation 


số lượng và sự phân bố không gian của các phân tử dung môi trong mỗi trường hợp sonvat 
hoá là chưa thật đầy đủ. Ta có thể hình dung sự sonvat hoá một cation được trình bày Ở 


hình 6.5. 


Lớp vỏ hiđrat trong cùng, giả sử gồm 6 phân tử nước thường phân bố ở 6 đỉnh của một 
bát diện mà tâm là cation (Để đơn giản hoá trong sơ đồ ở hình 6.5 không vẽ cấu trúc lập 
thể). Ở lớp trong cùng có sự định hướng rõ ràng của một số lượng nhất định phân tử dung 


môi (thay đổi tuỳ từng trường hợp). 
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Lớp vỏ tiếp theo gọi là vùng định hướng chuyển tiếp. Ở lớp này các lưỡng cực chỉ chịu 
anh hưởng yếu của điện tích dương của cation nên sự định hướng không hoàn toàn rõ ràng 
như ở lớp bên trong và chuyển động nhiệt có thể cho phép các phân tử dung môi quay tự do 
ít nhiều. Ngoài hai lớp trên ra là những vùng trật tự và những vùng hỗn độn cùng với các 
phân tử tự do của dung môi (xem mục 6.2.1). Khi hằng số điện môi giảm thì kích thước 
vùng định hướng chuyển tiếp tăng. Hệ quả của sự sonvat hoá là mật độ ở vùng định hướng 
chuyển tiếp cao hơn so với mật độ ban đầu của dung môi tức là sự sonvat hoá làm giảm thể 
tích. Tổng hợp các loại lực hút giữa các phân tử làm phát sinh một "áp suất nội" tác dụng 
lên mọi phân tử trong dung môi tới hàng ngàn atm. : 


6.3.2. LỰC GIỮA CÁC PHẦN TỪ TRONG DUNG DỊCH VÀ SỰ SONVAT HOÁ 


Nguyên nhân gây ra sự sonvat hoá không có gì khác là do lực hút giữa ion với phân tử 
và giữa phân tử với phân tử. Đó chính là /ực giữa các phân tử còn gọi là lực liên phân tử. 
Trong sự sonvat hoá, nổi bật có các lực sau đây 

4) Lực ion — lưỡng cực " 

Lực Ion — lưỡng cực là yếu tố cơ bản xác định tính tan của các hợp chất ion trong nước. 
Khi hoà tan muối, mỗi ion trên bề mặt tính thể bị hút bởi đầu trái dấu của lưỡng cực nước. 
Lực hút này thắng lực giữa các ion trong tính thể và bứt được các ion khỏi tinh thể. Khi đó 
các ion bị bao bọc bởi nhiều phân tử nước và tức là bị sonvat hoá. Số lượng phân tử nước 
bao quanh ion ở lớp trong cùng phụ thuộc vào kích thước của ion. Chẳng hạn, các ion nhỏ 
như Lí” được bao bọc tứ diện bởi 4 phân tử nước, còn ion Na” thì được bao bọc lục diện bởi 
6 phân tử nước. Các phân tử nước này lại liên kết hiđro với các phân tử nước tiếp theo ở 
vùng định hướng chuyển tiếp (hình 6.6). _ | 


Hình 6.6. Lớp. 
hđrat hoá trong 
Cùng : 

. 
a) của LÍ ; 
b) của Na”. 
+>chỉ sự định 


hướng của lưỡng 
Cực nước, 


dấu --- biểu 
diễn liên kết hiđro 
: ĐỘ AE pm Ủ 

hướng chuyển tiếp. 

Các phân tử 

ancol nhỏ như metanol, etanol có momen lưỡng cực nhỏ hơn so với nước không nhiều nên cũng 
sonvat hoá cation nhờ lực ion — lưỡng cực. Nhưng do chúng có hằng số điện môi thua kém hẳn 
nước (bảng 6.4) nên làm giảm không nhiều lực tương tác giữa các ion, do đó chỉ hoà tan rất 
kém các muối vô cơ. Trong khi đó, những dung môi hữu cơ không proton như DMSO, DMEA 
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lại hoà tan được khá nhiều muối vô cơ. Đó là do một mặt chúng là những lưỡng cực mạnh, mặt 
khác chúng cũng có hằng số điện môi khá lớn (bảng 6.4). Chính vì thế chúng là dung môi lí 
tưởng khi cần thực hiện phản ứng giữa chất hữu cơ không tan trong nước với một muối vô cơ. 
Khác với nước và ancol, sự sonvat hoá của dung môi này hoàn toàn chỉ do lực ion — lưỡng cực 


mà không có sự tham dự của liên kết hiđro (hình 6.7). 


H.,C CH 
ĐT 4 3 


HạC 
` 
⁄ . 


` 





H,C ' H 


(a) _ (b) 
Hình 6.7. Sự sonvat hoá bởi DMSO (a) và DMFA (b) 


Sự sonvat hoá bởi các lưỡng cực của các nhóm C-O--C trong crao đã dẫn tới sự tạo 
phức của các ion kim loại với ete crao. Ở các phức chất này, cation kim loại bị giữ chặt 
trong “lồng” nên anion được tự do và trở nên hoạt động mạnh hơn (hình 6.8). 





LỐP 4 \X_x _ 
` VN _ Hình 6.8. 
H;C SE ? a  Phức chất của 
H„C Ñ% X7 ___CH, [12] - crao - 4 lớn 
IẾP k4 bị Phức chất của 
⁄/“\X ” Z% [18] crao =6 với K 
H0—€H, 





&)Ð _ _ () 


_ b) Lực lưỡng cực — lưỡng cực và liên kết hiđro _ 
Những phân tử phân cực không tạo liên kết hiđro tương tác với nhau trước hết bởi lực 
lưỡng cực — lưỡng cực. Khi đó, các đầu trái dấu của lưỡng cực của phân tử dung môi và 
chất tan hút lẫn nhau chẳng hạn như ở hình 6.9.. _ 


HạC Ji _ HạC HỘ : HạC Cl 

lD 0s BE] 7 T9g6 lỡ n2 NG BBP S005 ygg hÐ °tugg +H—C—> 

HạC —— Ý'G Hạc N H ko) 
CI HạC“ ^CHạ _ CÌ 


() (b) (C) 
Hình 6.9. Tương tác lưỡng cực giữa axeton với triclophotpho (a) ; 
axeton với DMFA (b) ; metanol với clorofom (©). 
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Sự tạo thành liên kết hiđro chính là một dạng đặc biệt của các lưỡng cực : nguyên tử H 
mang điện tích dương ồ” tương tác với các nguyên tử F, O, N mang õ” và có sự tham gia 
của cặp electron chưa tham gia phản ứng của chúng. 


Liên kết hiđro đóng vai trò cực kì quan trọng trong việc sonvat hoá các anion và các 
phân tử hữu cơ chứa C, N. | _ 

Các anion đơn nguyên tử có kích thước lớn hơn các catlon, vì vậy tương tác Ion — 
lưỡng cực của chúng không mạnh. Trái lại, chúng dễ dàng tạo liên kết hiđro với dung môi 
proton. Chẳng hạn, các ion halogenua, xianua, và xianat bị sonvat hoá bởi các phân tử nước 
_như ở hình 6.10. 


H-. 
o Ễ _ 
| O—H--- C=N ---H—O 
H_ _ \ 
bộ H H 
: ⁄/ 
'Nu SN 0S E rang 9 (b) 
H | Ñ 
ñ O—H--- O—C=hN--- HO 


(a) 4©) 


Hình 6.10. Sự sonvat hoá anion florua (a) ; xianua (b) ; xianat (c). 

Các phân tử hữu cơ có kích thước và khối lượng phân tử lớn như saccarozơ C¡H››Ony, 
oligosaccarit đều tan tốt trong nước và ngay cả amylozơ (C¿HgÔs); (n = 400 -1000) cũng 
tan được một phần trong nước 70 °C. Nguyên nhân chủ yếu là do mỗi mắt xích trong phân 
tử của chúng có 3 nhóm OH và,hai nguyên tử O của ete đều có khả năng tạo Hên kết hiđro 
với nước. Các phân tử protein là những đại phân tử, vậy mà nhờ có liên kết hiđro và những 

Ion lưỡng cực có mặt ở phân từ nên chúng cũng tạo được dung dịch keo khi hoà tan vào nước. 

C) Lực lưỡng cực cảm ứng "¬ 

Khi một ion hoặc một lưỡng cực ở gần một tiểu phân không phân cực, nó làm biến 
dạng lớp vỏ electron của tiểu phân này làm cho tiểu phân không phân cực trở thành một 
lưỡng cực cảm ứng. Khi đó, xuất hiện lực ion — lưỡng cực cảm ứng hoặc lưỡng cực — lưỡng 
cực cảm ứng. Thí dụ, các phân tử không phân cực như O›, N› tan được rất ít trong nước 
(bảng 6.5) là nhờ lưỡng cực — lưỡng cực cảm ứng (hình 6.11). _ 


6© @® 6 -6-C- 6 


(4) _ _ ) 


Hình 6.11. Phân tử nước gây ra lưỡng cực cảm ứng ở oxi (a) và ở agon (b) 
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— d) Lực khuếch tán 


Õ các phân tử như Ha, O;, N;, CCl¿, CS; trọng tâm điện tích âm của các electron và 
trọng tâm điện tích dương của các hạt nhân trùng nhau. Vì vậy, chúng là các phân tử không 
phân cực. Ở nguyên tử khí hiếm, trọng tâm điện tích electron trùng với hạt nhân. Đó là 
phân tử hoàn toàn không phân cực. Tuy nhiên, vì electron luôn luôn chuyền động, do đó 
luôn luôn có những thời điểm mà trọng tâm điện tích electron không trùng với trọng tâm 
điện tích hạt nhân. Từng thời điểm đó phân tử không phân cực về tổng thể lại có momen 
lưỡng cực tức thời. _ _ 


Lực khuếch tán là lực tương tác giữa các momen lưỡng cực tức thời xuất hiện do sự 
không trùng tức thời trọng tâm điện tích electron với điện tích dương của hạt nhân. 


Chúng ta cần nhớ rằng, lực khuếch tán tuy là yếu hơn so với các lực kể trên nhưng nó 
luôn đóng góp vào sự hoà tan, sự sonvat hoá của mọi chất trong mọi dung môi ở các mức 
độ khác nhau. Trong trường hợp chất tan và dung môi đều không phân cực thì đó là lực 
chính yếu trong dung dịch. Chẳng hạn, dầu mỏ gồm hàng trăm hiđrocacbon, trong đó 
hiđrocacbon ở thể lỏng hoà tan hiđrocacbon ở thể rắn và cả ở thể khí nữa. Sự son vat hoá 
trong trường hợp này chủ yếu là do lực khuếch tần. 

©) Tương tác cho — nhận 

Những phân tử dung môi có chứa các cặp electron chưa tham gia liên kết (cặp electron 
tự do) khi ở lớp sonvat hoá trong cùng thường tạo thành với ion kim loại liên kết 
cho — nhận ở các mức độ bền vững khác nhau. Tương tác cho — nhận thường øặp trong sự 


JẺ† 


sonvat hoá các ion kim loại có điện tích dương lớn. Chẳng hạn Cu”, AI”” và Fe”” trong 


dung dịch nước tồn tại dưới dạng các hiđrat sau : 


HQ  OH H0 D20g| [Ho Ý 20 
Pu |3 1”? 
SN 2 TÑ cạn _ 

HỐC ồn | |Hø | `om| |Hố Ì `om, 

0H, 0H, 


Khả năng sonvat hoá theo kiểu phối trí với các cation điển hình của một số dung môi 


_ thông thường giảm theo trật tự sau : 


DMSO > DMFA x H;O > (CH;);CO x CHCN > CHạNO;¿ 


Sự sonvat hoá proton được khởi đầu chính bởi tương tác cho — nhận, trong đó nguyên 
tử O của H;O đã đưa cặp electron tự do để hình thành liên kết O — H thứ ba của nó. Tiếp 


theo đó HạO' lại tạo liên kết hiđro với cáè phân tử nước khác (hình 6.12). 
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O 
| 
h 
H È s6. T 
" `.⁄ O '+4H¿O VỌC. 
A—H Đ Bo H4 Sp, ——>> HỘ HỆ "y 
— H H mm. cÑ N 
“ O Ï AO 
⁄/ H. H 
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Hình 6.12. Sự sonvat hoá proton 
Nói một cách tổng quát, tương tác cho - nhận có thể xảy ra giữa tiểu phân của chất tan 
(ion hoặc phân tử) và phân tử dung môi khi một bên có obitan phân tử đã điền electron ở 
mức cao (HOMO) và một bên có obitan phân tử còn trống ở mức thấp (LUMO). Khi chúng. 
được định hướng đúng thì tương tác cho - nhận xảy ra làm ổn định hệ. Những phức chất 
phân từ được tạo thành trong dung dịch thường là do tương tác cho - nhận như thể. Thí dụ : 
Brom khi hoà tan trong axeton đã tạo thành phức (CH:)2C.OBra, trong đó Br; đóng vai trò 
cầu nối giữa hai phân tử axeton và liên kết cho - nhận được hình thành là do tương tác của 
cạp electron tự do ở cacbonyl với obitan trống ø* của brom (hình 6.13 a). lot khi hoà tan 
trong benzen tạo dung dịch màu khác với khi hoà tan trong xiclohexan là do đã hình thành 
phức C„H,.l›, trong đó iot nhận một phần electron z từ nhân thơm, phân tử I; năm dọc theo 

trục đối xứng bậc 6 của benzen (hình 6.13 b) 





HạC ¬ _ „Hà 
vô " ")=C | 
hộ sở : 
HạC = „„! GH; | 
| Bí,. -: | 

`O“ =Ă= 
| 
hạ ` 
⁄ˆ 

_{) _ _ (b) 


Hình 6.13. a) Phức chất (CHạ)2CO.Br;_ _ | b) Phức chất CaHa.I„ 

h) Electron sonvat hoá | 

Electron là tiểu phân nhỏ nhất và cơ bản nhất của hoá học. Hiện nay, người ta biết rằng 
nó có thể tồn tại trong dung dịch và tham gia vào các phản ứng như bất kì một anion nào 
khác. Để tìm hiểu vấn đề này, chúng ta hãy bắt đầu từ dung dịch kim loại kiểm trong NH: lỏng. 

Người ta nhận thấy dung dịch loãng của các kim loại kiểm trong NH; lỏng đều có màu 
xanh sáng như nhau, còn các dung dịch với nồng độ lớn hơn 3M thì lại có màu đồng và ánh 
kim. Chúng ta đều biết rằng các ion kim loại kiểm đều không màu. Việc nghiên cứu các 


2U) 


dung dịch kim loại kiểm trong NHạ lỏng đã cho thấy có sự tồn tại các electron độc thân 
được sonvat hoá bởi các phân tử amoniac (kí hiệu là am) và các catlon sonvat hoá, thí dụ 
đối với Na : | _ 


~- 
Nay, phân tán) “—— \a (trong dung môi NHạ lỏng) X———” Nam) + (am) 


Tính thuận từ của dung dịch giảm khi nồng độ dung dịch tăng là do các electron 
son vat hoá đã ghép đôi thành các cặp nghịch từ : 


2e„ 


J5 = . 
(am) T—— t€(am))2 _ 
Ete crao và criptan do vậy bọc chặt được cation nên tao ra được các electron sonvat hoá 
tương đối bền không chỉ trong dung dịch mà cả ở dạng tinh thể chẳng hạn [Cs (18-Crao-6)›]e. 
Khi chiếu tia X hoặc tia y vào dung dịch nước, phân tử nước bị ion hoá như sau : một 
electron thuộc cặp electron tự do của O bị "bật" ra, phân tử nước trở thành cation mang một 


electron độc thân (cation gốc) : 


HO =.......... H;ạO”" +€e. 
năng lượng cao 


Electron bị bật ra có năng lượng cao có thể va đập vào các phân tử nước khác. Trong 
khoảng 10 ”' giây, electron đạt được cân bằng nhiệt và bị hiđrat hoá, ta kí hiệu tiểu phân 


hiđrat hoá đó là e,„.,. Cũng trong thời gian đó cation gốc H;ạO”” phản ứng với phân tử 


nước khác tạo ra HạO” và gốc OH”: 


HO” : + HO ——>HO” + OH' 
Như vậy phản ứng tổng cộng của sự ion hoá nêu trên là : 
chiếu xạmạnh | 


——————— TP si ° ^_ 
2H,O HạO* + HO" + e2 


Tất nhiên, khi bị chiếu xạ, còn xảy ra các phản ứng khác nữa, chẳng hạn : 
HạO —*—›H;O* ——>H' + HO" 

Mặc dù electron hidrat hoá bị phân rã rất nhanh, người ta cũng đã ghi được phổ hấp 
thụ của nó nhờ máy phổ chụp cực nhanh. Electron hiđrat hóa hấp thụ cực đại ở 715 nm phù 
hợp với màu xanh của dung dịch. Giá trị £mạ„ của vân hấp thụ 715 nm này khá lớn, 
~1,8.10° (mol”`.cm'') nên rất thuận lợi cho việc nghiên cứu định lượng. Bằng cách theo dõi 
sự biến đổi cường độ vân hấp thụ 715 nm theo thời gian (trong khoảng 1/1000 giây) người 
ta đã nghiên cứu trực tiếp động học phản ứng của Sự A với một số tiểu phân trong dung 


dịch và đã xác định được hằng số tốc độ của một số phản ứng bậc hai như sau : 
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Phản ứng - _ k, mol"1s† 
eƒ + HạO —>. H+HO 16 
(aq) | | 
z ": 2H.O : ỗ 
Sao) + Sa) ——~—> H, +2HO 6,0.10 
e_, + H — —> HÀ +HO _ 25.10 
(aq) 2 
TA š = ¿ I0 
Suy + HO —> HO 3,0. 10 
=_ + ° I0 
S(aa) + H kia) H _ 520 10 
- + HO — HO'+HO” ˆ 12. 10!0 
(aq) V49; 


. Electron hiđrat hoá kém bền, có thời gian sống rất ngắn nên khó nghiên cứu. Tuy 
nhiên, việc nghiên cứu electron hiđrat hoá là rất có ý nghĩa bởi vì nó giúp ta hiểu được sâu 
sắc và đúng đắn nhiều phản ứng oxi hoá - khử xảy ra trong dung dịch nước. 


6.4.DUNG DỊCH LỎNG 


6.4.1. ẢNH HƯỚNG CỦA CÁC YẾU TỔ ENTANPI VÀ ENTROPI ` 
ĐẾN QUÁ TRÌNH HOÀ TAN 
Theo nhiệt động học, ở nhiệt độ và áp suất nhất định quá trình hoà tan sẽ tự diễn biến 
khi điều kiện sau được bảo đảm: _ | 
_ AGi,= AH,, — TAS,,<0 _ (6.6) 
Ở đây AG,,, là biến thiên năng lượng Gip của quá trình hoà tan, AH¡, là biến thiên 
entanpi của quá trình hoà tan (còn gọi là nhiệt hoà tan), AS,, là biến thiên entropi của quá 


trình hoà tan. Như vậy, cả 3 yếu tố entanpi, entropi và nhiệt độ đều ảnh hưởng đến khả 
năng hòa tan của một chất trong một dung môi nhất định. 


Quá trình hoà tan một chất (khí, lỏng, rắn) vào một dung môi la là một quá trình 
phức tạp. Nó gồm cả quá trình lí học và quá trình hóa học. 


Quá trình lí học là quá trình tương tác giữa các phân tử dung môi với các tiểu phân của 
chất tan làm cho các tiểu phân chất tan tách rời khỏi nhau để đi vào dung môi. Quá trình 


này được coi như quá trình chuyển pha bởi vì nó đã chuyển chất tan từ một trạng thái tập - 


hợp nào đó (khí, lỏng hoặc rắn) sang trạng thái tan. Hiệu ứng nhiệt kèm theo quá trình này 
được gọi là nhiệt chuyển pha (AH,,). _ 

- Quá trình hóa học là quá trình tương tác của các tiểu phân chất tan với các phân tử 
dung môi tạo ra những "tập hợp các tiểu phân" mà tiều phân chất tan là trung tâm. Sự tương 
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v°. 


tác đó chính là sự sonvøt hóa (xem mục 6.3). Hiệu ứng nhiệt kèm theo quá trình này được 
gọi là nhiệt sonvat hóa (AH,) hoặc nhiệt hiđrat hóa (AH,, nếu dung môi là nước). Chính 
nhờ có quá trình sonvat hoá đó mà trong dung dịch tạo ra những hợp chất sonvat hoặc hợp 
chất hiẩrat có thành phân thay đổi. Thí dụ H;SO¿, CrC]:, C¡;H22O;¡ trong dung dịch nước đã 
tạo ra các hiđrat như H;SO„.HO, H;SO„.2HO, H;SO¿.4 HO, CrCI:.6H2O, C¡2H-22O;¡.6H2O. 
Các phân tử nước trong hiđrat đôi khi liên kết rất bền với chất tan. Khi tách ra khỏi dung 
dịch, các hiđrat vẫn giữ nguyên thành phần của nó và có màu đặc trưng giống như màu của 
dung dịch. Thí dụ : CrCl;.6H;O, CuSO,.5H2O. Những tỉnh thể trong thành phần có nước 
được gọi là hiđrat tỉnh thể và nước ở đó được gọi là nước kết tinh. 

Hiện nay, người ta xác định được rằng trong sự hình thành các sonvat (hoặc các 
hiđrat) ngoài tương tác tính điện còn có thể có liên kết cho — nhận, liên kết hiđro giữa các 
Ion hoặc phân tử chất tan với các phân tử dung môi. Do trong quá trình sonvat hoá (hay 
hiđrat hoá nói riêng) có tạo thành các liên kết như trên, nên quá trình sonvat hóa (hoặc 


hiđrat hóa) phát nhiệt. Như vậy, nhiệt hòa tan của một chất trong dung môi lỏng bằng tổng 
nhiệt chuyền pha và nhiệt sonvat hóa : 


AH_, =AH,, + AH,. 


Quá trình hòa tan có thể là x nhiệt (AH¡, > 0) hoặc phát nhiệt (AH¡, < 0) là phụ thuộc 


vào giá frỊ của AH, cp và AH,. Nhiệt hòa tan được ghi cho một mol chất tan trong một lượng 
dung môi rất lớn (dung dịch rất loãng) hoặc ghi cho I mol chất tan trong một ng dung 
môi xác định. Thí dụ : 


Hòa tan thu nhiệt : 


Chất tan + dung môi+nhiệt — ———> dung dịch 


50mlH, O 


3 (aq) 
Hoà tan phát nhiệt : 


Chấttan + dung môi __.`——> dung dịch + nhiệt. 
10mlH,O = 
Ca(NO¿});  —————>Ca ”qạ + 2NO2 œạ AH,.= -22,93 kJ/mol 


Biến thiên entropi của quá trình hòa tan cũng gồm hai hợp phần. Nó bằng tổng biến 
thiên entropI của quá trình chuyển pha và quá trình sonvat hóa : ASi: = ASu„ + ÁS,. 

Biến thiên entropi của quá trình chuyển pha có thể có giá trị dương hay âm là tùy 
thuộc chất tan ở trạng thái rắn, lỏng hay khí. Còn AS, luôn có giá trị âm (AS, < 0) vì quá 
trình sonvat hóa các tiểu phân của chất tan làm cho tính trật tự của dung dịch tăng lên. 
Nhưng nói chung giá trị tuyệt đối của nó thường nhỏ. 


Như vậy có thể viết phương trình (6.6) thành : 
AGiy = (AH,„ + AH,) — T (AS¿, + AS,) (6.7). 


Sau đây chúng ta xét sự hòa tan của chất khí, lỏng hoặc rắn vào dung môi lông. (Sự 
hình thành dung dịch lỏng từ các chất ở các trạng thái khác nhau). 
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6.4.2. DUNG DỊCH KHÍ - LỎNG 


Khi hòa tan chất khí vào chất lỏng vì không cần tiêu tốn năng lượng để phân tách các 
phân tử khí ra khỏi nhau nên nhiệt hoà tan coi như bằng nhiệt sonvat hóa nghĩa là 
AH¡;¿ < 0. Đồng thời, sự hòa tan chất khí vào chất lỏng được xem như là sự hóa lỏng khí nên 
tính trật tự của hệ tăng lên, do đó entropi của quá trình chuyển pha giảm đi 
(ASep< 0). Như vậy, quá trình hòa tan một chất khí vào một chất lông luôn phát nhiệt 
(AH;, < 0) và làm giảm entropi của hệ ((AS,,< 0). _ 

Dựa vào phương trình (6.7) ta thấy ở một nhiệt độ nhất định, chất khí sẽ tan tốt khi quá 
trình hòa tan phát nhiệt mạnh. Khi chất khí tan trong nước mà các phân tử khí bị ion hóa và 
phân li mạnh thành các ion, nếu quá trình hiđrat hóa các ion phát nhiệt mạnh thì khí sẽ tan 
rất tốt. Do nguyên nhân này mà các khí HCI, HEr, HI tan rất tốt trong nước (1 thể tích nước 
ở 20 °C có thể hòa tan 450 thể tích HCI). | | 

AHq, và AS,, của quá trình hòa tan chất khí vào chất lỏng luôn có giá trị âm. Vì vậy, 
muốn cho quá trình hòa tan xảy ra được (AG,,< 0) thường phải duy trì ở nhiệt độ thấp. 


_Đồng thời độ tan của chất khí trong chất lỏng sẽ giảm khi nhiệt độ tăng (Hình 6.14, bảng 
6.5). Điều này hoàn toàn phù hợp với nguyên lí Lơ Sa-tơ-]iê. 


Bảng 6.5. Độ tan của một số chất khí trong nước ở các nhiệt độ khác nhau 





Độ tan ở0°C | Độ tan ở nhiệt độ cao CC) 


(g/100 g H2O) | (ø/100 g H;O) 



















: : — | : 
Amoniac, NHạ (NHạ + HO NH2 + OH”) 89,5 74 (100 © 


*. \ A : : : 
iRifl | _ 101.107 3,96.10 7 (80 ”C) 
— = | ~2 OØr¬ 
Cacbonđioxit, CO2 (COa2+ H2O c> H†+ HCO2 ) 0,3346 5.76.10 (60 C) 








Clo, Cla (Cla + HạO c> H” +CIL” + HOC]) 1,46 
Hiđro sunfua, H2S (H2S+HạOv> HạOf+HS)  |0/7066 7,65.10 ” (80 °C) 
4 O 
° 
| : _ 











Sunfu đioxit, SO› (SO›2 + H2O «> HỲ + HSO¿ ) | 22,83 45 (50 C) 
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Từ bảng 6.5 và hình 6.14 ta thấy : Sự 
giảm độ tan theo nhiệt độ là không giống 
nhau đối với các khí. Khí hoà tan trong chất 
lỏng có thể bị loại khỏi dung dịch bằng 
cách đun sôi dung dịch, trừ những khí phản 
ứng mạnh với dung môi (như HCI với 
H;O). Khi đun sôi dung dịch có thể loại hết 
khí hòa tan, trong đó một mặt là do độ tan 
giảm, mặt khác còn do hơi của chất lỏng 

_ đang sôi đã lôi cuốn khí đi làm giảm áp 
suất riêng phần của khí trên dung dịch làm 
' cho độ tan của khí giảm xuống theo định 
10 30 50 70 to luật Henri (xem định luật Henri ở dưới 
| : đây). Cá biệt có một vài chất khí độ tan của 
b2 b0 10 lê 404 2100914012515110 nó trong chất lỏng tăng lên khi nhiệt độ của 
C (ml/100 g H;O) của một vài chất khí dung dịch tăng lên : chẳng hạn, khi hòa tan 
dácJ00622900/1)61266 206; khí hiếm trong một vài dung môi hữu cơ. 





Từ bảng 6.5 ta thấy : các khí không phân cực như N›, O›, H;, hoặc gần như không 
phân cực như NO, có nhiệt độ sôi thấp vì lực liên phân tử của chúng yếu, lực liên phân tử 
của chúng với nước cũng yếu, vì thế chúng tan rất ít trong nước. 

Thực tế, độ tan của các khí không phân cực trong nước biến đổi song song với nhiệt độ 
sôi của chúng : _ 


273K và latm _ Ni 
Độ tan của chất khí trong chất lỏng không những phụ thuộc vào nhiệt độ, vào bản chất 
của khí, của dung môi (bảng 6.5, hình 6.14) mà còn phụ thuộc vào áp suất của khí tan. Thí ' 
dụ, nếu tăng gấp đôi áp suất oxi thì lượng oxi hoà tan trong một lượng dung môi nhất định 
cũng tăng lên gấp đôi. ¬¬ "¬ 












Quan hệ giữa áp suất hơi của khí tan và độ tan của chúng tuân theo định luật Henri 

_**Ở nhiệt độ không đổi độ tan của chất khí tỉ lệ thuận với áp suất của khí trên dung dịch ”. 
_ Biểu thức toán học của định luật Henri là : | 

C=k.p _ ' _ — (6.8) 

C là nồng độ khí trong dung dịch, p là áp suất riêng phần của khí tan. k là hằng số 


Henri. Giá trị của k phụ thuộc vào đơn vị đo áp suất, bản chất của dung môi và nhiệt độ. - 
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Chỉ dung dịch loấng của các khí không phản ứng với dung môi mới tuân theo nghiêm 
ngặt định luật Henri. Khi hòa tan một hỗn hợp các khí vào một chất lỏng thì độ tan của mỗi 
chất khí cũng tỉ lệ thuận với áp suất riêng phần của mỗi khí. 

Độ tan tương đối của các chất khí là giống nhau đối với các dung môi khác. Thí dụ, _ 
trong nước, cacbon đioxit tan tốt hơn oxi, oxi tan tốt hơn heli (bảng 6.5), trật tự đó vẫn giữ 
nguyên khi chuyển sang dung môi là n-heptan (C;H¡¿), xiclohexan (C¿H¡s), benzen 
(CøH¿), cacbon tetraclorua (CC1¿) và cacbon đisunfua (CS). 


Dung dịch khí — lông quan trọng nhất là dung dịch oxi trong nước. Oxi hòa tan là chất 
chính để phân hủy các chất thải hữu cơ trong nước và đảm bảo cho sự sống trong nước. Ở 
25 ˆC và 1 atm, chỉ có 3,2 ml O; hoà tan trong 100 ml nước, nhưng nếu không có lượng oxi 
nhỏ bé đó tan trong nước thì các loài động vật sống trong nước sẽ không thể tồn tại được. 
Tương tự, cacbon đioxit cũng rất cần cho các thực vật sống trong nước và cho các hệ san - 
hô. Nó tan khá nhiều trong nước (ở 25 ”C và latm tan được œ 81 ml trong 100 ml nước) bởi 
vì nó vừa hoà tan đơn thuần, lại vừa phản ứng với nước (xem bảng 6.5). Dung dịch cacbon 
đioxit trong nước là rất quen thuộc với chúng ta. Chính dung dịch đó làm nền cho các loại 
nước giải khát có bọt và cả bia, sâm banh... . 

Để sản xuất các đồ uống có bọt, người ta bão hoà các dung dịch nước ngọt, thơm bằng 
khí CO› ở áp suất cao hơn áp suất khí quyển. Cacbon đioxit dễ tạo ra dung dịch quá bão 
hoà, nó không thoát ra ngoài nếu áp suất vẫn được duy trì. Nếu lắc hoặc khuấy dung dịch. 
thì phần lớn khí sẽ nhanh chóng thoát ra để lại một dung dịch bão hoà ứng với áp suất mới 
được thiết lập của CO; lên dung dịch. Áp suất khí quyển toàn phần không phải là nguyên 
nhân quyết định độ tan của CO; trong chất lỏng, chỉ có áp suất riêng phần của CO; là ảnh 
hưởng đến độ tan của nó. Điều đó tuân theo định luật Henri và định luật Đanton về áp suất 
riêng phần. Bởi vì áp suất riêng phần của CO; trong khí quyển chỉ là 4.10 * atm nên các 
chai nước giải khát có CO; sẽ sủi bọt khi để ngỏ trong khí quyền. 

Thí dụ : Một chai nước ngọt được bão hoà bằng CO; với áp suất 4 atm ở 0 °C. Sau đó, 
chai được mở nắp để cho cân bằng với áp suất khí quyển chứa CO› với áp suất 4.10”* atm ở 


25 °C. Hãy tính nồng. độ CO; trong nước ngọt khi mới pha chế và sau khi đạt cân bằng v VỚI 
áp suất trong khí quyển. 


Cho biết hằng số Henri k với hệ COz—H¿O ở 0 °C là 7,7.107” mol./”.atm'', ở 25 °C là 
3,2.107?7 mol.Ƒ!.atm'Ì. 


Thay các giá trị k vào biểu thức của định luật Henri ta có : 


C (CO; mới chế) = 7,7.10 7 mol/i/atm . 4 atm = 0,31 mol/I. 
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C (CO; cân bằng) = 3,2.10”” mol/1/atm.4.10" atm = 1,3.10” mol/1 


Nồng độ CO; giảm từ 0,31 mol/1 xuống 1,3.10” mol/l, nghĩa là đã có trên 99,99 % 
CO thoát ra tạo bọt cho nước giải khát. 


6.4.3. DUNG DỊCH LỎNG - LỎNG 


Lực tương tác giữa các phân tử trong chất lỏng thường là lực Van de Van và đôi khi có 
cả liên kết hiđro, vì vậy, giá trị tuyệt đối của nhiệt hiđrat hoá thường lớn hơn nhiệt chuyền 
pha. Do đó, trong nhiều trường hợp quá trình hòa tan một chất lỏng vào chất lỏng khác 
thường phát nhiệt. N hưng nói chung, quá trình hòa tan thu nhiệt hay phát nhiệt là phụ thuộc 
vào mối quan hệ của lực tương tác giữa các phân tử chất tan và dung môi nghĩa là vào cấu 
tạo phân tử của chúng. Lực giữa các phân tứ ở hai chất lỏng càng giống nhau thì chúng 
càng dễ hòa lẫn vào nhau. Điều đó được hiểu với nghĩa là lực giữa các phân tử chất tan và 
dung môi cần phải tương đồng với lực giữa các phân tử dung môi với nhau và giữa các phân - 
tử chất tan với nhau. _ 

Để kiểm tra "tiêu chuẩn" trên, hãy so sánh độ tan của dãy ancol trong nước và trong 
hexan, C,H:a¿, hai dung môi rất khác nhau về lực giữa các phân tử (bảng 6.6). 


Bảng 6.6. Độ tan (mol/100 g dung môi, ở 20 °C) của một vài ancol 


œ 








Hi Seool bọ, ẾNH '.. HN HE NHI ... HH: ... TH NG: 


Bảng 6.6 cho thấy các phân tử ancol nhỏ tan vô hạn trong nước. Khi số nhóm CH; 
trong phân tử ancol tăng lên thì độ tan trong nước giảm, còn độ tan trong hexan lại tăng lên 
rất nhanh. Đề giải thích, hãy xét lực liên phân tử giữa các phân tử ancol (R-O-H), ở nước 
và ở dung dịch ancol nước : 


Khi gốc R nhỏ (CHạ—, C;H‹—, CaH„—) thì lực liên phân tử giữa các phân tử R - O —H 
không khác nhiều so với giữa các phân tử H— O -H (tương tác lưỡng cực của nhóm O — H 
và liên kết hiđro giữa chúng đóng vai trò chủ yếu). Khi gốc R lớn dần, lực tương tác giữa 
các gốc hiđrocacbon mạnh dần lên. Các gốc hiđrocacbon hút lẫn nhau và tách ra khỏi nước, 
liên kết hiđro của nhóm OH với nước không thắng nối lực tương tác đó. Vì thế, độ tan của 
chúng trong nước giảm dần. Trong dung môi hexan, lực liên phân tử chủ yếu là lực khuếch 
tán. Lực tương tác giữa nhóm OH của CHOH với hexan không thể thay thế cho lực tương _ 





tác mạnh giữa các nhóm OH của các phân tử CH-OH nên độ tan của mefanol trong hexan 
rất nhỏ (0,12 mol/ 100 g). Khi gốc R lớn dần, lực khuếch tán giữa các gốc R với hexan tăng 
dần và có thể thay thế lực khuếch tán giữa các phân tử dung môi, vì vậy độ tan tăng lên. 


Một cách tổng quát, các ancol trong bảng 6.6 có công thức chung là ChH›n,¡OH. 


Chúng gồm hai phần : nhóm OH tương đồng với HOH, gốc hidrocacbon C.Hạ„ +¡ tƯƠNg. 
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đồng với các hiđrocacbon. Vì thế khi R nhỏ thì phân tử ancol tương đồng với phân tử nước 
nên tan tốt vào nước. Khi R lớn, chúng không còn tương đồng với nước mà tương đồng VỚI 
hiđrocacbon nên tan trong hiđrocacbon. 

Khi trộn một chất lỏng vào một chất lỏng khác thường xảy ra ba trường hợp sau : 

— Các chất lỏng hoà tan -vô hạn vào nhau. Thí dụ như metanol và nước (vừa xét ở trên). 
Benzen và toluen có cấu tạo tương tự nhau nên cũng hòa tan vô hạn vào nhau. Tương tự như 
vậy, K lỏng và Rb lòng hay KCI lỏng và KBr lỏng cũng hoà tan vô hạn vào nhau. 

— Các chất lỏng hoà tan hạn chế vào nhau. Thí dụ, benzen và nước, phân tử của chúng 
có cấu tạo khác nhau, tương tác giữa các phân tử nước mạnh hơn tương tác giữa phân tử 
nước với phân tử benzen rất nhiều, nên chúng chỉ hòa lẫn rất hạn chế vào nhau. P lỗng và 
Zn lỏng hoặc LJC] lỏng và KCI lỏng cũng hoà tan có hạn vào nhau. 

_— Các chất lỏng không hoà tan vào nhau. Thí dụ, toluen và nước là hai chất lỏng hầu 
như không hòa lẫn vào nhau, thậm chí một lượng nhỏ chất này cũng không hòa tan vào chất 
- kia bởi vì phân tử của chúng khác nhau quá xa về cấu tạo làm cho lực liên kết giữa các 
phân tử nước cũng rất khác lực liên kết giữa các phân tử toluen. Lực lưỡng cực — lưỡng cực 
cảm ứng giữa nước và toluen quá yếu không thể thay thế cho lực giữa các phân tử nước (có 
_cá liên kết hiđro) được. Tương tự, nước và dầu hoả, Fe LỆ HỆ và Aøg lỏng hay LIF lỏng và 
CsC1 lỏng thực tế không hoà tan vào nhau. 


Khi hai chất lỏng hoà tan hạn chế vào nhau thì thường có sự thu nhiệt. Vì thế khi tăng 
t°C nhiệt độ sẽ làm cho chúng hòa tan vào nhau 
167 nhiều hơn. Nếu tiếp tục tăng nhiệt độ thì 
160 "thường sẽ tới lúc hai pha lỏng hòa trộn 

thành một. Nhiệt độ tại đó hai chất lỏng hòa 

tan hoàn toàn vào nhau được gọi là nhiệt độ 
hòa tan tới hạn. Thí dụ, khi trộn lẫn anilin 
với nước ở nhiệt độ phòng, thì hỗn hợp tự 
phân chia thành hai lớp : lớp trên là dung 
dịch bão hòa anilin trong nước, lớp dưới là 
dung dịch bão hòa nước trong anilin. Khi” 
đun nóng hỗn hợp, độ tan của các chất vào 


120 


80 





0Á | | nhau tăng lên. Ở 40 °C (đường nằm ngang 

Canin: *® KhốổIƯợn _ thấp nhất) nước hoà tan khoảng 5 % anilin - 

Hình 6.15. Sự phụ thuộc của độ tan tương (điểm A), còn anilin thì hoà tan khoảng 5% 

hỗ của anilin và nước vào nhiệt độ : đường cong nước (điểm B) Ở nhiêt đô 160 °C. đô tan 
là đường phân chia giữa các hệ dị thể (vùng biểu — „ lá JONG sêt in co, 

diễn bởi các nét gạch song song) và vùng của Cua amlin trong nước vào khoảng 30% 

các hệ đồng thể (vùng để trắng) _ __ (điểm C) ; độ tan của nước trong anilin cũng - 


vào khoảng 30% (điểm D). Khi nhiệt độ đạt 
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tới 167 °C, anilin và nước hòa tan hoàn toàn vào nhau (điểm K). Do đó, 167 °C là nhiệt độ 
- hoà tan tới hạn của anilin và nước (hình 6. 15). 


Áp suất nói chung ít ảnh hưởng đến độ tan của chất lông trong chất lỏng. 
6.4.4. DƯNG DỊCH RẮN - LỎNG 


Sự hòa tan chất rắn tỉnh thể vào dung môi lỏng khá phức tạp. Ở đó quá trình chuyển 
pha là quá trình tách các nguyên tử, phân tử hoặc 1on khỏi vị trí của chúng trong mạng tính 
thể để đi vào dung môi làm cho số tiểu phân trong dung dịch tăng lên (AS,„ > 0) còn quá 
trình sonvat hóa luôn làm giảm entropi của dung dịch (AS, < 0) nhưng về giá trị tuyệt đối 
AS,; thường lớn, AS, thường nhỏ, nên AS;, thường > 0. Như vậy yếu tố entropi luôn tác 
động thúc đẩy quá trình hòa tan. Khi tăng nhiệt độ của dung dịch, phần đóng góp của TAS,; 
vào phương trình (6.6) càng lớn, do đó, độ tan của chất rắn vào chất lỏng tăng lên trong 

nhiều trường hợp. | 

Khi hòa tan những chất tinh thể phân tử vào chất lỏng, nếu lực tương tác giữa các phân 
tử chỉ là lực Van de Van và phân tử chất tan là không phân cực thì quá trình sonvat hóa sẽ 
rất yếu, làm cho AH,, hầu như ~ 0. Ở đây yếu tố entropi đã thúc đẩy quá trình hòa tan. Thí 
dụ như khi hòa tan iot vào benzen. Trong trường hợp mà tương tác giữa các phân tử chất tan 
và phân tử dung môi, ngoài lực Vande Van, còn có cả lực liên kết hiđro, chẳng hạn như 
đường và nước thì quá trình sonvat hóa xảy ra khá mạnh, làm cho quá trình hòa tan đường 
vào nước phát nhiệt. Ở đây cả hai yếu tố entanpi và entropi đều thúc đẩy quá trình hòa tan. - 

Sự hòa tan hợp chất ion chính là sự chuyển các ion từ mạng tinh thể vào dung dịch, vì 
vậy, nhiệt chuyển pha chính là bằng năng lượng mạng lưới tinh thể ion. Thí dụ, đối với hợp 
chất ion AB : ¬ | 


| AB () ——^A" (k) +B (k) : AH,; —= Ư) (to là năng lượng mang lưới tinh thể 10n) 


Quá trình này đòi hỏi phải cung cấp năng lượng khá lớn để thắng lực liên kết giữa các 
ion trong mạng tinh thể (AH,„ > 0). 


Tiếp theo là quá trình tương tác của các ion chất tan với các phân tử dung môi để tạo ra 
các ion sonvat hóa hoặc ion hiđrat hóa (nếu dung môi là nước). Quá trình này phát nhiệt 
(AH, <0) | _ 

A* 7=... AH,<0 

() () (aq) (aq) h | 
Như thế nhiệt hòa tan có thể là dương hay âm tùy thuộc vào sự bù trừ giữa nhiệt cần 


cung cấp để phá hủy mạng tỉnh thể ion (AH,,) và nhiệt tỏa ra bởi sự sonvat hóa hoặc hiđrat 
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hóa các ion (AH). Về giá trị tuyệt đối, năng lượng mạng lưới tỉnh thể ion thường lớn hơn 
nhiệt sonvat hóa. Vì vậy, quá trình hoà tan hợp chất ion thường thu nhiệt (AH,, > 0). Tuy. 
vậy, quá trình hòa tan hợp chất ion thường vẫn tự diễn biến vì giá trị của số hạng —TAS 
thường vượt quá giá trị của số hạng AH¡, nên AG,, thường có giá trị âm (AG,, < 0). Thí dụ, 
quá trình hòa tan NHựNO; trong nước là thu nhiệt (AH,, = 26,4 kl/mol) nhưng nó vẫn tan tốt. 


Ảnh hưởng của nhiệt độ đến độ tan của các chất rắn trong nước là rất khác nhau. Hình 
6.16 biểu thị sự thay đổi độ tan của một số muối trong nước theo nhiệt độ. Chiều hướng 
thay đổi độ tan của chúng theo nhiệt độ được quyết định bởi dấu của nhiệt hòa tan (AH,,). 
Một số muối như AgNOa, KI, KBr, NaNOa, NH„CI ... có độ hòa tan tăng khi nhiệt độ tăng 
bởi vì quá trình hòa tan chúng thu nhiệt. Một vài muối, thí dụ Ce›(SO„)a, có độ tan giảm 
khi nhiệt độ tăng bởi vì quá trình hòa tan nó phát nhiệt. Đặc biệt khác với nhiều muối 
đường biểu diễn độ tan của NazSO/ theo nhiệt độ có điểm gãy ở 32,4°C : ở dưới 32,4°C độ 
tan của natri sunfat tăng theo nhiệt độ còn trên 32,4°C thì lại giảm khi nhiệt độ tăng. Sở đi 
độ tan của chúng biến đổi 
ngược nhau theo nhiệt độ và 240 






giao nhau ở nhiệt độ 32,4 °C là Ti Nhac 

do ở dưới 32,4 °C natrI sunfat 

tồn tại dưới dạng hiđrat tinh thể ca | _ » 

Na;SOx.10 HO có nhiệt hòa S 180 KNO, 

tan dương (AH,, > 0) còn Ở trên § 160 CaCI, 20 Z 

32,4 °C dù có ở trong nước nó S ˆ 

vẫn tồn tại ở dạng muối khan H ”. CaCl; . 4H;O ~_ . 

NazSQÖ„, có nhiệt hòa tan âm. S 120 CaCI,. 6H;O - = c 
5 


Tương tự, đường cong độ tan của 80 


canxi clorua có hai điểm gãy. „”“ NH,CI 
.. ` 60 Na,SÒ, 


_ Bởi vì nó tồn tại ở ba dạng 


hiđrat tính thể khác nhau : _ 40 /———= 


| —_—ẺỶẼ?. KGIO 
| : “— Na SQ,. 10H,O 3 
(CaCl;6H;O,  CaC.4H:O, 20 .. K,SO 
| | ' | 


CaCl..2H;O) có giá trị của 
nhiệt hòa tan khác nhau. Các 
điều nói trên hoàn toàn phù hợp 


với nguyên lí Lơ Sa- tơ-liê. Hình 6.16. Ảnh hưởng của nhiệt độ đến độ tan 
| __ của một số chất vô cơ HỒN nước 


0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 
Nhiệt độ (ˆC) 


Hình 6.16 còn cho chúng 
ta thấy "khi tăng hoặc giảm nhiệt độ như Nhớ, độ tan của các chất tăng hoặc giảm rất khác 
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.nhau". Natri clorua hầu như giữ nguyên độ tan từ 0 °C đến 100 °C (chỉ tăng 1,1 lần). Trong 
khi đó độ tan của kali nitrat thay đổi tới 20 lần trong khoảng nhiệt độ đó (13,3 gam trong 
100 gam H;O ở 0 °C và 247 gam trong 100 gam nước ở 100 °C). Đối với những chất rắn có - 
độ tan thay đổi nhiều theo nhiệt độ như KNO:, AgNOx, KT... người ta thường tỉnh chế 
chúng bằng phương pháp kết tỉnh lại (xem hình 6. 1). 


Khác với trường hợp của chất khí và chất lỏng, sự có mặt của muối khác lại làm tăng 
độ tan của chất rắn trong chất lỏng. Ngoài ra, chất rắn khi nghiền nhỏ tan nhanh trong dung 
môi lỏng hơn là để ở dạng cục lớn. Lắc hỗn hợp chất rắn và dung môi cũng làm tăng nhanh 
sự hòa tan. Hai biện pháp sau chỉ làm tăng tốc độ hòa tan chứ không làm tăng độ tan. 


Nước hoà tan được nhiều loại muối bởi vì nó tạo ra lực hút với các Ion, lực hút 
Ion — lưỡng cực, mạnh tương đương với lực hút giữa các 1on và do đó thay thế được chúng. 
Ngược lại, muối không tan được trong hexan, bởi vì lực tương tác ion — lưỡng cực cảm ứng 
giữa ion của muối với phân tử hexan, rất yếu không thể thay thế được cho lực hút giữa các ion. 


6.4.5. ĐỊNH LUẬT PHÂN BỐ. SỰCHIẾT_. 


— Thêm vào hệ gồm hai chất lỏng 1 và 2 không hoà tan vào nhau (hoặc chỉ hoà tan rất ít, 
không đáng kể), một chất thứ ba (rắn hoặc lỏng) tan được riêng rẽ trong hai chất lỏng trên, 
sau khi lắc mạnh cho sư hoà tan được nhanh chóng rồi để yên cho cân bằng được thiết lập ở 
nhiệt độ và áp suất nhất định thì sẽ hình thành hai lớp. Hai lớp đều là dung dịch của chất 
thứ ba mà dung môi là chất lỏng 1 ở lớp này và chất lỏng 2 ở lớp kia. Hai pha lỏng đó cân 
bằng với nhau, lớp có tỉ khối nhỏ hơn thì nổi lên trên (hình 6.17). — - 


Khi ta hoà tan một lượng nhỏ chất thứ 3 để được những dung dịch loãng thì ti số nồng 
độ của chất tan (chất thứ ba) trong hai dung môi không hoà tan vào nhau tuân theo định 
luật phân bố : "Ở một nhiệt độ nhất định, khi dung dịch là đủ loãng, tỉ số nông độ chất tan 
trong hai dung môi không hoà tan vào nhau là một đại lượng không đối, không phụ thuộc 
vào lượng được lấy của các chất ". 

Biểu thức định lượng của định luật phân bố là : 

É, 
K=-—— (6.9) 
C; 

Ö hệ thức (6.9), C¡ và C; là nông độ chất tan trong . 
__ dung môi thứ nhất và thứ hai. Hằng số K gọi là hệ số phân 
_ bố. Ở nhiệt độ nhất định, nó chỉ phụ thuộc vào bản chất 
của chất tan và của các dung môi, không phụ thuộc vào 
lượng của chúng. Thí dụ, ở 25 °C hệ số phân bố của iot 
trong hệ clorofom - nước là 130 (hoặc nói cách khác, _ 
trong hệ nước — clorofom là 0,0074) ; hệ số phân bố của — Hình 6.17. Hai dung dịch 
brom trong hệ cacbon đisunfua — nước là 80 (nói cách __ không hoà tan vào nhau 
khác, trong hệ nước — cacbon đisunfua là 0,00125). _ _ 


Dựa vào định luật phân bố, người ta có thể tách chất 





_ 231 


T 


tan ra khỏi dung dịch của nó nhờ thêm vào đó một dung môi thứ hai không tan trong dung 
môi thứ nhất nhưng hoà tan chất tan tốt hơn. Phương pháp này gọi là phương pháp chiết. 


Dung môi chiết cần chọn sao cho nó phải không tan hoặc chỉ tan rất ít vào dung môi 
của dung dịch cần chiết và phải có hệ số phân bố càng cao càng tốt đối với dung môi này. 
Những dung môi thường được dùng để chiết các chất kém phân cực là dầu hoả, etxăng, 
benzen, ancol amyÏIc, cacbon đisunfua, cacbon tetraclorua .. 


Sau khi, đã chọn dung môi chiết rồi thì cách tiến hành sự chiết cũng rất quan trọng. 
-Đối với cùng một lượng dung môi chiết đã cho, hiệu suất chiết sẽ được nâng cao hơn nếu 
tiến hành sự chiết nhiều lần băng từng lượng nhỏ dung môi, (so với dùng toàn bộ trong một 
lần chiết duy nhất.) 


Thí dụ, người ta tiến hành quá trình chiết như sau : Thêm lần lượt từng lượng mới 
clorofom vào dung dịch iot trong nước, lắc mạnh và để yên một lúc. Khi hệ phân thành hai 
lớp rõ rệt thì chiết tách riêng lớp dung dịch iot trong clorofom ra. Bằng cách chiết nhiều lần 
bởi clorofom như vậy, người ta có thể tách lấy hầu hết lượng iot ra khỏi dung dịch nước. 


Phương pháp chiết được sử dụng rộng rãi KEHE phòng thí nghệm và trong công nghiệp 
hóa học. 


6.5. DUNG DỊCH CHỨA CHẤT TAN KHÔNG ĐIỆN LI, KHÔNG BAY HƠI 


Dung dịch loãng của các chất tan không điện li, không bay hơi có một số tính chất 
không phụ thuộc vào bản chất của chất tan mà chỉ phụ thuộc vào nồng độ của nó. Các tính 
chất đó là : áp suất hơi bão hoà, độ tăng nhiệt độ sôi, độ giảm nhiệt độ đông đặc và áp suất 
thẩm thấu. Chúng được gọi “chung là là “tính chất nồng độ” hoặc “tính chất kết hợp” 
(colligative property) của dung dịch. _ 


6.5.1. SỰ GIẢM ÁP SUẤT HƠI BÃO HÒA CỦA DƯNG DỊCH 


Các phân tử của chất lỏng chuyển động không ngừng. Nếu đựng một chất lỏng trong 
một bình kín sẽ xảy ra hai quá trình ngược nhau, các phân tử của chất lỏng bay ra khỏi bề 
mặt thoáng thành hơi, đồng thời các phân tử hơi lại ngưng tụ thành chất lỏng. Ở một nhiệt - 
độ xác định cân bằng lỏng — hơi sẽ xảy ra. Trạng thái cân bằng này được đặc trưng bởi áp 
suất hơi bão hòa của chúng (hình 6.1 8a). 
| Khi thêm một chất tan không điện li, không bay hơi vào cân bằng lỏng — hơi của một 

chất lỏng (gọi là dung môi) thì chất tan chỉ có mặt ở pha lỏng, không có mặt ở pha hơi. Thí 
dụ dung dịch đường trong nước. Các dung dịch loãng này có thể. coi là gần với dung dịch 
lí tưởng. Bởi vì chất tan không bay hơi, tức là có áp suất hơi bằng không, nên các kết quả 
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nghiên cứu định lượng cho thấy : Áp suất hơi bão hòa toàn phần P, của dung môi trên dung 
dịch (gọi tắt là áp suất hơi của dung dịch) tỉ lệ với nông độ phần mol của dung môi X, : 


P, =k. Xa (& là hệ số tỉ lệ) _ (6.10a) 


Khi Xa = Ì, áp suất hơi P, của dung dịch chính là áp suất hơi của dung môi bướu 
chất ln nên có thể viết hệ thức (9. 10a) như sau : 


Sài vẻ (6.10b) 


Như vậy : Áp suất hơi của dung dịch bằng áp suất hơi bão hòa của dung môi nhân với 
nồng độ phần mol của dụng môi... _ 

Đây là nội dung của định luật Raun thứ nhất do Giáo sư hóa học người Pháp F.Raoult 
thiết lập năm 1987. Nếu gọi nồng độ phần mol của chất tan là X; thì XẠ + X§p = 1 hay 
XA = | — Xạ, hệ thức (6. 0b) trở thành : 


P,=(1 -Xp) LẠC P_ -Xp. PA (6.11) 


Phương trình (6.11) cho thấy áp suất hơi toàn phần trên dung dịch chứa chất tan không 
bay hơi luôn nhỏ hơn so với áp suất hơi trên dung môi nguyên chất. Sở đi như vậy là vì 
trong dung dịch có cả các phân tử dung môi và các phân tử chất tan nhưng chỉ có một 
mình dung môi đóng góp vào áp | 
suất hơi. Do có cả các phân tử chất 
tan chiếm chô nên số phân tử dung 
môi có trên một đơn vị diện tích bề 
mặt dung dịch ít hơn là trên bẻ mặt 
dung môi nguyên chất làm cho số 
phân tử dung môi thoát vào pha hơi 
cũng ít hơn (hình 6.18b). Điều này 
là dễ hiểu nếu áp dụng nguyên lí 
Lơ Sa-tơ-liê cho cân bằng của hệ _ (a) (b) 





lông — hơi. Khi thêm chất tan vào © Phân tử dung môi 
chất lỏng, nồng độ của chất lỏng _ ® Phân tử chất tan - 
giảm xuống, cân bằng chuyển dịch Hình 6.18 a) Dung môi nguyên chất 
về phía ngưng tụ hơi thành chất b) Dung dịch chất tan không bay hơi 


lỏng để chống lại sự giảm nồng độ 
nên áp suất hơi bão hòa giảm xuống. | 

-_ Độ giảm áp suất hơi bão hòa (Ap) tức là sự khác nhau giữa áp suất hơi trên dung môi 
nguyên chất P2 và áp suất hơi trên dung dịch P, có thể tính được dựa vào biểu thức. 
(6.12a) : | 
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n 
Ap= P?—P =X„.P?°=——#—.P° 6.12a 
H AC ệBA n.+np Â ( ) 

Ở đây n A› ng là số mol của dung môi A và chất tan B có trong dung dịch. Đối với dung 
dịch loãng, số mol chất tan rất nhỏ so với số mol dung môi nên có thể bỏ qua 


(na +np ~ nạ) và biểu thức 6.12a trở thành 6.12b : 


Ap=—®.P2 : (6.12b) 


Nghĩa là : Độ giảm áp suất hơi bão hoà của dung dịch tỉ lệ thuận với số mol chát tan 
trong dung dịch. Đây là cách phát biểu khác của định luật Raun thứ nhất. Như vậy, bản 
chất của chất tan không ảnh hưởng đến độ giảm áp suất hơi bão hòa của dung dịch. Đúng. 
thế, dù chất tan là phân cực hay không phân cực, nếu với số mol như nhau thì đều gây ra 
_ độ giảm Áp suất hơi bão hòa của dung dịch như nhau. 


6.5.2. ĐỘ TĂNG NHIỆT ĐỘ SÔI VÀ ĐỘ GIẢM NHIỆT ĐỘ ĐÔNG ĐẶC CỦA DUNG DỊCH 


Hệ quả của sự giảm áp suất hơi bão hòa của dung dịch là làm cho nhiệt độ sôi của - 
dung dịch tăng lên và nhiệt độ đồng đặc của dung dịch giảm xuống so với dung môi 
nguyên chất. | | 


So sánh giản đồ pha của nước nguyên chất (dung môi) và của dung dịch nước chứa 
chất tan không bay hơi (hình 6.19) ta sẽ thấy vì sao nhiệt độ sôi của dung dịch lớn hơn, còn 
nhiệt độ đông đặc của dung dịch thì nhỏ hơn so với dung môi. 


Đường cong áp suất hơi của dung dịch ở mọi điểm luôn nằm phía dưới đường cong áp 
suất hơi của dung môi nguyên chất. Do sự giảm áp suất hơi đó cần phải đun dung dịch đến 
nhiệt độ cao hơn mới đạt tới áp suất hơi bằng áp suất khí quyển tức là dung dịch mới sôi. 
Nồng độ của dung dịch càng lớn, áp suất hơi của dung dịch càng giảm xuống dẫn đến nhiệt 
độ sôi của dung dịch càng tăng. 


Điểm ba của dung dịch cũng nằm ở nhiệt độ thấp hơn so với dung môi do đó nhiệt độ 
đông đặc của dung dịch cũng hạ xuống so với dung môi. Chú ý rằng nhiệt độ đông đặc của 


—_ dung dịch là nhiệt độ mà tại đó xuất hiện các tinh thể đầu tiên của dung môi nguyên chất. 


-_ Đường cong biểu diễn cân bằng rắn-hơi của giản đồ thay đổi rất ít bởi vì nó đều biểu diễn 
cân bằng giữa pha rắn và pha hơi của chính dung môi. Nếu khi làm lạnh mà có sự tạo ra 
hợp chất hoặc dung dịch rắn giữa chất tan và dung môi thì giản đồ sẽ phức tạp hơn nhiều. 


Qua đây, ta cũng hiểu được tại sao dung môi có nhiệt độ sôi và nhiệt độ đông đặc 
không đổi, còn dung dịch có nhiệt độ sôi tăng lên dần trong quá trình sôi và nhiệt độ đông 
đặc giảm xuống dần trong quá trình đông đặc. 
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vs Đường 1 : biểu diễn sự biến đổi áp 
140 9 _ suất hơi của dung môi nguyên chất theo 
” ⁄ | | nhiệt độ (cân bằng lỏng - hơi). 


Đường 2 : biểu diễn sự biến đổi áp suất hơi 
của dung dịch theo nhiệt độ (cân bằng 
lỏng - hơi). 
Đường 3 : biểu diễn sự biến đổi áp suất hơi 
của dung môi rắn theo nhiệt độ (cân bằng 
rắn - hơi). 
Đường 4 : biểu diễn sự biến đổi áp suất hơi của 
dung môi rắn trong dung dịch theo nhiệt độ 
(cân bằng rắn - hơi). 
Đường 5 : biểu diễn cân bằng rắn - lộng của 
dung môi ; 
Đường 6 : biểu diễn cân bằng rắn - lỏng trong 
dung dịch 

- Điểm A ứng với nhiệt độ đông đặc của 
dung môi (ở l atm). 
Điểm A' ứng với nhiệt độ đông đặc của 
dung dịch (ở 1 atm). 





| ' | | _ Nhiệ độ — Điểm B ứng với nhiệt độ sôi của dung môi 
tuz dung địc tdungdịh ˆ — nguyên chất (ở 1 aim). ¬ 
lÊP dung môi t dung môi Điểm B` ứng với nhiệt độ sôi của dung dịch 
(ở 1 atm). 


AT; là độ tăng nhiệt độ sôi của dung địch so 
với dung môi nguyên chất. 


Hình 6.19. So sánh giản đồ pha của nước nguyên chất và giản AT là độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung 


đồ pha của dung dịch nước chứa chất tan không bay hơi dịch so với dung môi nguyên chất. 


Độ tăng nhiệt độ sôi và độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung dịch đều không phụ thuộc 
vào bản chất của các tiểu phân hoà tan mà chỉ phụ thuộc số lượng của chúng. Ngay từ năm 
1882, bằng thực nghiệm Raun đã phát hiện thấy : “ Độ tăng nhiệt độ sôi và độ giảm nhiệt 
độ đông đặc của dung dịch tỉ lệ thuận với độ giảm áp suất hơi bão hoà, nghĩa là tỉ lệ thuận 
với nồng độ của dung dịch °. (định luật Raun thứ ha)) : 

AT=K,. CC | : (6.13) 

Ở đây : C„ là nồng độ molan của dung dịch. _ 


K, gọi là hằng số nghiệm sôi, K, gọi là hằng số nghiệm lạnh, chúng đặc trưng cho bản 
chất của dung môi. Giá trị của K, và K, với một số dung môi hay gặp được chỉ rả ở bảng 6.7. 
Cũng cần chú ý rằng biểu thức (6.13), (6.14) có thể áp dụng cho dung dịch chứa nhiều chất 
tan. Khi đó Cm là tổng nồng độ molan của các tiểu phân chất tan có trong dung dịch. Các 
hằng số K, và K, không phụ thuộc bản chất của chất tan và cũng không phải là độ tăng 
nhiệt độ sôi, độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung dịch khi C„ = 1 vì ở nồng độ C„ = 1 là 
nồng độ lớn hơn rất nhiều so với nồng độ của dung dịch loãng nên các biểu thức (6.13), 
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(6.14) của định luật Raun không còn áp dụng được nữa. Các phương trình của định luật 
Raun chỉ áp dụng cho các dung dịch loãng, nghĩa là dung dịch có nồng độ C.. phải rất nhỏ so 
với Ì. | _ 















Bảng 6.7. Hằng số nghiệm sôi và hằng số nghiệm lạnh của một số dung môi 
Nhiệt độ sôi Nhiệt độ 


D ôi 
ung môi ị K, _ Kạ 4 
(®C) đông đặc (9 C) _ 





6.5.3. ÁP SUẤT THẤM THẤU 


Các chất lỏng có thể khuếch tán qua da, qua các màng sinh học khác cũng như qua 
xellophan (giấy bóng kính). Trong khi đó phần lớn các chất tan lại không đi qua được các 
màng đó. Chẳng hạn có những màng chỉ cho các phân tử nước đi qua mà không cho các ion 
muối đi qua. Những màng chỉ cho phép khuếch tán qua các phân tử dung môi, các phân tử 
chất tan nhỏ, chứ không cho đi qua các phân tử chất tan lớn gọi là màng bán thẩm. Các 
màng bán thẩm thường gặp là các màng mỏng bằng bong bóng động vật, da ếch, colodion, 
xellophan, màng xốp bằng đất sét có tầm muối đồng Cu›[Fe(CN),] ... Sự thẩm của dung 
môi qua màng bán thẩm từ phía dung dịch loãng sang phía dung dịch đặc hơn gọi là sự /hđm 
thấu. Hình 6.20 trình bày thí nghiệm về áp suất thẩm thấu. _ ˆ 


Hai nhánh A và B của ống chữ U được ngăn cách với nhau bởi một màng bán thẩm. 
Nếu cho dung môi nguyên chất vào cả hai nhánh thì vì các phân tử dung môi được tự do 
khuếch tán qua cả hai phía của màng bán thẩm nên mức dung môi ở cả hai nhánh sẽ bằng 
nhau. Bây giờ nếu hòa tan vào nhánh B một chất không đi qua màng bán thẩm được ta sẽ 
thấy mức chất lỏng ở nhánh B cao hơn ở nhánh A (hình 6.20a). Sở đi như vậy vì ở nhánh B 
nồng độ của dung môi nhỏ hơn ở nhánh A nên tốc độ khuếch tán các phân tử dung môi từ 
A sang B lớn hơn từ B sang A. Chỉ đến khi trọng lượng của phần cao hơn của chất lông ở 


236 


nhánh B gây ra một áp suất làm cho tốc độ khuếch tán dung môi từ A sang B bằng từ B 
sang A nghĩa là đạt tới cân bằng thì hiện tượng thẩm thấu mới dừng lại (hình 6.20b). 


Chưa cân bằng - Cân bằng 


Màng bán thẩm 





Dung môi Dung dịch | Thể tích Thể tích 


thấm được chứa chất tan dung môi giảm dung dịch tăng, nông độ 
qua màng không thấm được vì đã thấm qua màng _ dung dịch giảm vì 
| qua màng dung môi thấm sang 


Hinh 6.20. Thí nghiệm về áp suất thẩm thấu 


Nếu hai nhánh A và B chứa dung dịch với nồng độ khác nhau thì cũng xảy ra hiện tượng 
tương tự : tốc độ khuếch tán dung môi từ dung dịch loãng hơn sang dung dịch đặc sẽ lớn 
hơn từ dung dịch đặc sang dung dịch loãng cho đến khi đạt được cân bằng. Lúc đó, nồng độ 
dung môi ở hai bên màng bán thẩm bằng nhau. 

Áp suất thẩm thấu được định nghĩa là áp suái cần tác động vào dung dịch đủ để làm 
ngừng hiện tượng thẩm thấu. Ngay từ năm 1887, bằng thực nghiệm, Van-Hốp (J. Vant 


Hoff) đã thiết lập được biểu thức liên hệ giữa độ lớn áp suất thấm thấu và nồng độ của chất 
tan đối với dung dịch loãng như sau : 


7V =nRT (6.15a) 
hay _ „RT =C„RT _ — (6.15) 
Ở đây 7 là áp suất thẩm thấu, n là số mol chất tan có trong V lít dung dịch, R là hằng 
số khí, T là nhiệt độ tuyệt đối, C;¿ là nồng độ mol/lít của dung dịch. 


Phương trình (6.15 a) có dạng giống với phương trình trạng thái của khí lí tưởng, nghĩa 
là về hình thức có sự tương đồng giữa áp suất thẩm thấu của dung dịch loãng và áp suất của. 
khí lí tưởng. Nhưng cần chú ý rằng sự tương đồng này chỉ là hình thức vì nguyên nhân gây 
ra áp suất thầm thấu và Áp suất của chất khí là khác nhau. 


Áp suất thẩm thấu biến đổi trong một giới hạn rộng tuỳ thuộc vào bản chất của màng 
bán thẩm và của dung dịch. Ở lá của một số loại cây, áp suất thẩm thấu có thể đạt tới 
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20 aim vì thế chúng "hút" được nước từ đất lên tới ngọn. Áp suất thẩm thấu là áp suất tác : 
động lên màng bán thẩm từ phía chứa dung dịch đặc hơn. Nếu thiết lập một áp suất lớn hơn 
áp suất thẩm thấu thì có thể làm cho sự thẩm thấu diễn ra theo chiều ngược lại (phương 
pháp thẩm thấu ngược). Phương pháp này được áp dụng để lấy nước ngọt từ nước biển ở 
_ quy mô nhỏ. Vì nước ngọt có áp suất thẩm thấu 1 atm, còn nước biển có áp suất thầm thấu _ 
tới 25 atm do nó có chứa khoảng 35 gam muối trong 1 lít nước. Muốn lấy nước ngọt từ 
nước biển qua màng bán thấm người ta phải tác động lên nước biển 1 áp suất lớn hơn 25 
atm. Đồng thời màng bán thẩm phải dùng loại bền chịu được áp suất cao như màng bán 
thẩm làm bằng sợi poliamit hoặc sợi axetat xenlulozơ. Dùng phương pháp thẩm thấu ngược 
có thể thu được nước đã loại bỏ tới 90 — 97% chất vô cơ tan, 95 ~ 99% chất hữu cơ và 99% 
tạp chất ở dạng keo. | 


Hiện tượng thẩm thấu có ý nghĩa rất lớn đối với quá trình sống, chúng ta rất hay gặp nó 
trong thực tế. Thí dụ, nước và các chất dinh dưỡng có thể đi vào tất cả các tế bào trong cây 
từ gốc tới ngọn để nuôi chúng ; cây cối, hoa, quả héo tưới nước vào lại tươi ; cá nước ngọt 
không sống được ở nước mặn, cá nước mặn khi ở trong nước ngọt bị chết và mắt bị "nổ" ra... 


6.5.4. XÁC ĐỊNH PHẦN TỬ KHỐI CỦA CHẤT TAN 


Dựa vào một trong các tính chất nồng độ của dung dịch : sự giảm áp suất hơi, sự tăng 
nhiệt độ sôi, sự giảm nhiệt độ đông đặc, áp suất thẩm thấu có thể xác định được phân tử 
khối của chất rắn và chất lỏng không bay hơi. Điều này rất có ý nghĩa vì dựa vào định luật 
Avogađro chỉ xác định được phân tử khối của chất khí và chất lỏng dễ hoá hơi. Khi biết 
được phân tử khối của chất ở trạng thái tan có thể dự đoán được chất tan, đánh giá được 
mức độ polime hóa của phân tử chất tan, số tiểu phân trong các đại phân tử... Trong các 
tính chất nồng độ của dung dịch thì độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung dịch dê dàng xác 
định bằng thực nghiệm, do đó nó thường được áp dụng để xác định phân tử khối của chất 
tan hơn cả và được gọi là phương pháp nghiệm lạnh. 


Nếu gọi m,, là khối lượng chất tan, M là khối lượng phân tử của chất tan và "hạm là 
khối lượng của lu môi có thể viết biểu thức (6.13), (6.14) thành : 


: m.„.1000 : 
AL= K —#— (6.16a) 
1000. 
và Âu = Kinh (6.16b) 
mụ„ .M _ 
m 
K..m...1000 | _ h 
Suy ra : Ñ.  SS hẳn | (6.17a) 
_ | Tạm Ất, _ 
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‹ | K,.m.,.1000. 
Và M=——==—— (6.17b) 
mụn FÂẲqa | 


Khi đo được At, hoặc Atza, dựa vào biểu thức (6.17a) hoặc (6.17b), biết K, và Kị có thể 
xác định phân tử khối của chất tan. Cần lưu ý rằng hằng số nghiệm sôi K, có biến đổi chút 


ít tùy thuộc nồng độ của dung dịch. Vì vậy, kết quả xác định được từ thực nghiệm chỉ là 
gần đúng. 


Đối với những chất có phân tử khối lớn hơn 1000, người ta thường áp dụng phương 
pháp đo áp suất thẩm thấu. Nếu gọi m là khối lượng của chất tan, M là phân tử khối của 
_ chất tan thì biểu thức (6.15b) có thể viết thành : 


T7 —? RT - ¬ (6.18a) 
MV | 
m | : _ 
SUY ra M-—RT (6.l8b) 
7T.V : 


Bằng thực nghiệm, người ta đo được áp suất thẩm thấu 7, do đó xác định được phân tử 
khối M của chất ở trạng tháitan.  - 


Thí dụ : Khi hòa tan 145 mg một protein vào 10 mÏl nước ở 25 °C thì gây ra áp suất 
thầm thấu là 0,00989 atm. Hãy xác định phân tử khối của protein đó 


Giải : Thay các số liệu vào biểu tiữ (6. k9) M= 0,145.0,082.298 =35 826,29 (gam) 
0,00989.0,01 


Vậy phân tử khối của protein đó là M = 35 826,29 gam.mo[ ` 


6.6. DƯNG DỊCH CHẤT ĐIỆN LI 


6.6.1. CÁC “ TÍNH CHẤT NÔNG ĐỘ ” CỦA DƯNG DỊCH CHẤT ĐIỆN LI 


Khi nghiên cứu dung dịch nước của các muối, axit, bazơ người ta nhận thấy các "tính 


chất nồng độ" như độ giảm áp suất hơi (Ap® ), độ tăng nhiệt độ sôi (AC ), độ giảm 
nhiệt độ đông đặc (At¿-`), áp suất thẩm thấu (x'`) của dung dịch xác định được bằng thực 


nghiệm luôn luôn lớn hơn các giá trị. lí thuyết (ApFT), (At), Ấm Nà (m*) tính theo 


các biểu thức (6.12, 6.13, 6.14, 6.15) của định luật Raun, Van-Hốp. Thí dụ : Bằng thí 
nghiệm đo được độ giảm nhiệt độ ĐNN: đặc của dung dịch chứa 0,1 mol KBr trong 1 kg 
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nước là 0,338 °C tăng 1,82 lần so với giá trị Ata„ tính theo phương trình (6.14). Vì độ giảm 
nhiệt độ đông đặc của dung dịch là một tính chất nồng độ của dung dịch, nó phụ thuộc vào 
số tiểu phân có mặt trong dung dịch, nên thực nghiệm trên chứng tỏ rằng số lượng các tiểu 
phân có mặt trong dung dịch KBr đó bằng 1,82. 0,1. 6,022. 10”, nghĩa là lớn gấp 1,82 lần 
số tiểu phân có trong dung dịch nếu cho rằng 0,1 mol KBr hoà tan thành 0,1.6,022. 10” 

phân tử KBr. _ 


"Năm 1880, Van- Hốp đã tìm thấy rằng đối với dung dịch muối, axit, bazơ phải đưa 
thêm hệ số 1 (ngày nay gọi là hệ số Van- Hốp) vào phương trình biểu diễn các “ tính chất 


nồng độ ” của dung dịch để cho nó phù hợp với thực nghiệm : 
` . 
Ap=i. -^.Pˆ (6.19) 
hp 


Năm 1887, Thuyết điện l¡ của Arê-ni-uyt ra đời đã lí giải đúng đắn các dữ kiện thực. 
nghiệm trên.Theo thuyết Arê-ni-uyt, khi tan trong nước, các axit, bazơ và muối phân li 
thành các tiểu phân mang điện (các ion), nên chúng được gọi là chất điện l¡ , sự phân li 
thành ion được gọi là sự điện lí hoặc sự ¿on hoá. Sự điện li đã làm cho số tiểu phân của chất 
tan trong dung dịch tăng lên. Do đó phải đưa hệ số ¡ vào biểu thức liên quan đến tính chất 
nồng độ của dung dịch của chúng. 


At =i.K,.CS- _ — (6.20) 


Atga=i. Kụ. Cụ. (6.21) 
n=i.Cu.RT — “4.47 — (622) 


Hệ số Van-Hốp ¡ có thể xác định dễ dàng bằng thực nghiệm. Nó chính bằng tỉ số giữa 
các giá trị Ap, At,, At¿a, z đo được từ thí nghiệm và giá trị lí thuyết tính theo các phương 
trình của định luật Raun, Van - Hốp : 


TN At ". TN _ _ 
Đ “và “TT min Tn: _ " (6.23) 
Ấp"? (ẤU” ,(ẤU) JRP ý ‹ 


Kết quả thực nghiệm cho thấy đối với các dung dịch loãng của các chất điện l¡ mạnh 
(xem mục 6.6.4) thì ¡ bằng đúng số ion mà “ 1 phắn tử ” chất tan phân ]¡ ra. Chẳng hạn, đối 
với NaC], ¡ = 2, đối với BaCl›,i = 3. Còn đối với các chất tan không điện l¡ như các chất hữu 
cơ thì ¡ = 1l. Khi nồng độ dung dịch tăng lên thì giá trị ¡ sai lệch đi so với số ion có trong 
“ một phân tử ”. Chẳng hạn, ở dung dịch 0,1 mol KBr dẫn ra ở trên, hệ số ¡ bằng 1,82 chứ 
không phải bằng 2. (Bảng 6.8 chỉ ra các giá trị ¡ của một số dung dịch muối có nồng độ 
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khác nhau được xác định dựa vào phương pháp nghiệm lạnh). Sở đĩ có sự sai lệch đó là do 
khi nồng độ dung dịch tăng, lực hút giữa các ion tăng lên làm ¡ giảm hoạt độ của chúng 
(hệ số hoạt độ nhỏ hơn I) (xem mục 6.6.4). 


Bảng 6.8 .Giá trị của hệ số Van-Hốp i đốt với dung dịch chất điện li mạnh 


Nồng độ của dung Hệ số Van Hop ỉ 





6.6.2. SỰPHÂN LI CỦA CÁC CHẤT TRONG DUNG DỊCH NƯỚC 


Đa số các muối như NaCl1, KCI, KBr, MgBr;..., các bazơ mạnh như KOH, NaOH ngay 
ở trạng thái rắn đã cấu tạo từ các anion và cation. Sự hoà tan chúng vào nước chỉ là sự 
chuyển các ion từ mạng tinh thể vào dung dịch. Trong dung dịch muối tan không có các 
phân tử muối mà chỉ có các ion (được sonvat hoá). Hình 6.21 mô tả sự hoà tan NaCI vào 
nước. Các ion Na” ở trên bề mặt tinh thể bị hút bởi đầu âm của phân tử nước (phân tử HạO 
được coi như một lưỡng cực mà đầu âm là oxi, đầu dương là hiđro), còn các ion CL” thì bị 
hút bởi đầu dương của phân tử nước. Kết quả là các phân tử nước bao quanh các Ion tạo ra 
lớp vỏ hiđrat và lực liên kết giữa các ion trong tinh thể yếu đi đến mức năng lượng chuyển 
động của các phân tử ở trong dung dịch cũng đủ làm cho các ion hiđrat hóa tách rời khỏi 
nhau và đi vào dung dịch (hình 6.2 la) : 


NaC] (r) + (n + m) HO ——— Na”(H;O)ạ + CT(H2O)n 


Nhiều hợp chất cộng hóa trị phân cực mạnh, phần lớn thuộc loại axit mạnh như HNO¿, 
HCI, HBr, HI, HCIO, ..., là các chất điện l¡ mạnh. Trong dung dịch nước chúng phân li 
hoàn toàn thành các ion nhưng sự phân l¡ diễn ra qua nhiều giai đoạn. Thí dụ, khi hòa tan 
khí hiđro clorua vào nước giai đoạn đầu là sự hiđrat hóa phân tử HCI phân cực bởi các phân 
tử nước. Tiếp theo là giai đoạn chuyển liên kết H —- Cl phân cực thành liên kết ion và phân li 
thành các ion hiđrat hoá trong dung dịch (hình 6.21b). Quá trình phân li của HCI trong 
nước được biểu thị theo sơ đồ sau : 


HCI +(n+m) H;O ——› HCI(H;O),„„m ——> H(H;O)ạ + CI (H;O)„ 


16-CSLT... | ` _ 241 


_ Sự dịch chuyển electron trong quá trình phân li của HCI trong nước được biểu diễn như sau : 


H H 
kỈ s. - 
XG¿n.- CÌl— O-H +CÌ 
b2 2 =Ềt ⁄⁄-' 
H : | H 


lon HạO” sinh ra lại bị hiđrat hoá tiếp thành H,O;, H„O;,H,O;.... (xem mục 6.3.2). 


Phân tử nước 





(b) 
- Hình 6.21. a) Sự điện li của hợp chất ion 


Như vậy đa số các muối, các bazơ mạnh, các axit mạnh đều là chất điện li mạnh. 
Chúng phân l¡ hoàn toàn (100%) trong nước. Chẳng hạn, 1 mol NaOH cho 2 mol ion, l 
mol MgBr; cho 3 mol ion trong dung dịch nước... Cần lưu ý rằng các hợp chất ion thì phân 
l¡ hoàn toàn trong dung dịch nước dù dung dịch đậm đặc hay dung dịch loãng. 

Nhiều hợp chất cộng hóa trị phân cực yếu là các chất điện l¡ yếu. Chúng chỉ tạo ra rất ít 
ion so với tổng số phân tử đã hoà tan trong dung dịch. Sự điện li của chúng trong nước sẽ 
đạt tới một cân bằng động mà tại đó chỉ có một số ít phân tử phân l¡ thành các ion. Chẳng 
hạn trong dung dịch nước của axit axetic 1M ở 25 °C cứ 1000 phân tử CH;COOH chỉ có 4 
PHONE tử phân l¡ thành ion : 


CH;COOH + (n+m) H;O —— HÏ(H;O), + CH;COO (H;O)„„ 
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Như vậy, chứ? điện lì yếu chỉ phân l¡ một phần trong nước. Trong dung dịch của chúng 
có chứa cả các phân tử trung hòa và các lon hiđrat hóa. Tuyệt đại đa số các axit hữu cơ, 
bazơ hữu cơ, một số axit vô cơ yếu như H;S, HCN, H;PO¿,..., một số bazơ yếu như 
Cu(OHj„, Fe(OH);, AI(OH):, AgOH, NH:, ..., một số muối của kim loại yếu như HgCl›, 
BeCl;, Fe(SCN)+ ... là các chất điện l¡ yếu. _ _ _ 

Tuy trong nước, các ion tồn tại ở dạng hiđrat hóa, nhưng số phân tử dung môi n và m ở 
các Ion hiđrat thường phụ thuộc vào nhiều yếu tố nên khó xác định chính xác (riêng trường 
hợp phân li của các phân tử axit, giá trị của n thoạt đầu là 1 tức là tạo ra ion HạO”, ion này 
lại bị hiđrat hoá, (rong dung dịch). Vì vậy trong phương trình phân l¡ người ta không chỉ rõ 
SỐ DI Hi tử nước, chẳng hạn : 


NaClL» ———> Na” ng Cu 


Đôi khi để đơn giản người ta chỉ viết công thức của ion. Thí dụ: 
NaCl  ——> Na"+CI 

6.6.3. ĐỘ ĐIỆN LI. HÀNG SỐ ĐIỆN LI 

a4) Độ điện h 

Để đặc trưng cho mức độ › điện li của một chất trong dung dịch người ta sử dụng 
độ điện Ì¡ œ. | 

Độ điện lÌ œ là tỉ số giữa số phân tử bị phân lì trên tổng số phản tử đá hòa tan. 
Độ điện li được biểu diễn bởi số thập phân hoặc quy ra %. Thí dụ : ở 25 °C, trong dung 


dịch axit axetic, cứ 1000 phân tử CH;COOH có 4 phân tử DREHInA li thành ion. Độ điện li 
œ =4: 1000 = 0,004 tức 0,4%. 


Độ điện li phụ thuộc vào bản chất của chất điện li, bản chất của dung môi, nồng độ và 
nhiệt độ. Bảng 6.9 dẫn ra giá trị độ điện li của một số chất điện li yếu._ 


Bảng 6.9. Độ điện li của một số chất trong nước ở 25 e 


Cu La 
 Mmp Che  [ụ — 
K- ———-á.--3IE- SG 
IE NiEINE 
_m— 














NHạ + H2O NH} +OH" 
CO2 + HạO =` HO” + HCOa_ 
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Có thể xác định độ điện l¡ œ của một chất dựa vào hệ số Van Hop ¡ bởi vì chúng liên 
quan với nhau. 


Thí dụ, hoà tan m phân tử chất tan vào nước. Độ điện li của chất là œ thì số phân tử 
phân l¡ là œm và số phân tử không phân l¡ là m(I — œ). Nếu mỗi phân tử phân ÌI ra x Ion thì 
tổng số ion có trong dung dịch là x.œ.m. Vì hệ số Van-Hốp ï bằng tỉ số của số tiểu phân có 
mặt trong dung dịch (phân tử không phân li và ion) trên tổng số phân tử hoà tan nên ta có : 


m(-ơ)+ xơm _ m(|T~Œ †XGŒ)_ 1. vằ 


m mì 





Suy ra : œ = (6.24) 


x— Ï 
Biểu thức 6.24 biểu diễn mối liên hệ giữa độ điện l¡ œ và hệ số Van-Hốp ¡. Có thể xác 
định ¡ dễ dàng dựa vào việc đo áp suất hơi bão hòa, nhiệt độ sôi, nhiệt độ đông đặc hoặc áp 
suất thầm thấu của dung dịch. Thay giá trị của ¡ và x vào (6.24) sẽ tính được độ điện li œ 


của hợp chất. Độ điện l¡ œ còn có thể được xác định dựa vào các dữ kiện quang phổ. 


Như đã biết, các chất điện l¡ mạnh phân l¡ hoàn toàn, vì vậy, đối với chúng œ = 100%. 
Tuy nhiên, độ điện li của chúng xác định được bằng thực nghiệm lại luôn luôn nhỏ hơn 
100%. Người ta gọi đó là độ điện !¡ biểu kiến. Thí dụ, sự nghiên cứu phổ khuếch tán tổ hợp 

dung dịch nước của axit nitric cho phép xác định được giá trị độ điện l¡ biểu kiến của nó ở 
_. các nồng độ 0,1N, 1,0N, 10N và 14N lần lượt là 99,7 ; 97,8 ; 42,0 và 16,0%. 


b) Hãng số điện l¡ 


Quá trình phân l¡ của chất điện li yếu là quá trình thuận nghịch. Có thể áp dụng định 
luật tác dụng khối lượng vào quá trình phân l¡ của chất điện li yếu AB như sau : 


AB——A +B 
_ [AT]IB' ] 
[AB] _ _ 
Hằng số cân bằng của phản ứng phân li trên được gọi là hằng số điện lï. Trong trường 
hợp nồng độ ban đầu của chất điện li lớn thì cần phải dùng hoạt độ của các tiểu phân thay 
cho nồng độ trong biểu thức 6.2 5 (xem mục 6.6.4). 


và K _ (6.25) 


Hảng số điện l¡ K càng lớn, nghĩa là nồng độ cation và anion tạo ra trong dung dịch 
càng lớn, chất điện li càng mạnh. Hằng số điện l¡ liên hệ với biến thiên năng lượng Gip của 
quá trình phân l¡ như sau : 


AG° =— RTlnK 
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Hằng số điện li phụ thuộc vào bản chất của chất điện li và nhiệt độ, không phụ thuộc 
vào nồng độ. Sự tăng nhiệt độ gây ra ảnh hưởng không giống nhau đến hằng số điện li của, 
các chất điện l¡ khác nhau (hình 6.22). Đối với một số chất, chẳng hạn như CH:COOH, 

| ở khi nhiệt độ tăng, hằng số điện l¡ đi qua một cực đại. 


K.103 





V 
CH;CH;COOH 


Hình 6.23. Sự phụ thuộc của độ điện li _ 
vào sự pha loãng dung dịch. | 


9 


0 10.20 30 40 t©C 


Hình 6.22. Sự phụ thuộc của hằng số điện li của một vài 
chất điện li yếu trong dung dịch nước vào nhiệt độ 


- Hãng số điện li có thể dùng để đặc trưng cho độ mạnh của chất điện ÌI. Chẳng hạn, 
axit HNO; (có hằng số điện li là 72.10” ở 25 °C€) là chất điện l¡ mạnh hơn axit HCN (có 
hằng số điện l¡ là 727107") Đối với axit, bazơ nhiều nấc hoặc muối của axit nhiều nấc, có 


thể viết quá trình phân 1i theo nhiều nấc. Thí dụ, đối với axit HạPO¿ : 


[H”][H,PO, ] 


H.PO.—>H+HPO,  - ke `. .' 76.10” 
Cu và, 2 4 1 (H,PO, ] 

_ | _ HỲ HPOZ- - 

H;PO; ——H” + HPO7” kẻ xẽ ở 5 
| [H„PO/] 

_ | H†1IPO7Z - 

HPO? —HỶ + PO7- Kạ= ` =444.10 

"THPO¿ ] 


Có thể xác định hằng số điện li dựa vào độ điện lI œ hoặc dựa vào các dữ kiện nhiệt 
độ ộng học hoặc thu được nhờ thực nghiệm. 


C) Ảnh hưởng của nông độ dung dịch đến độ điện lì của các chất điện li 


Quá trình điện l¡ là quá trình thuận nghịch. Khi hệ đạt trạng thái cân bằng, tốc độ của 
quá trình phân l¡ bằng tốc độ của quá trình phân tử hoá. Vì vậy, nếu pha loãng dung dịch, 


2h 


làm cho nồng độ của dung dịch giảm xuống, cân bằng sẽ chuyển dịch theo chiều phân Hi, 
_ dẫn đến độ điện li của chất tăng lên (hình 6.23). Ngược lại, nếu làm tăng nồng độ của dung. 
dịch thì độ điện l¡ giảm xuống. Thí dụ : 


Độ điện li œ (%),25 %œ _ 0/4 _ 1,3 4,3 12,4 340 71,1 


Sự pha loãng dung dịch ảnh hưởng không giống nhau đến mức độ điện l¡ của các chất 
điện li mạnh và các chất điện li yếu. Chẳng hạn, đối với chất điện li yếu AB, nếu nồng độ 
ban đầu là C (mol/1) và độ điện li là œ thì có thể viết cân bằng : 

AB => A + BE 

Nồng độ cân bằng (mol) C(1 — œ) _ Cœ Cœ 

Thay các nồng độ vào phương trình (6.25) ta được : 


2 
K= [A”](B- ]_ “(Co)”. _ Cơ (6.26) 
[AB] _Cd- œ) Ỉ—-œ 


_ Nếu AB là chất điện li yếu và œ << 1 thì 1— œ = 1 nên phương trình (6.26) trở thành (6.27) : 


K =CoŸ hay œ = _ (6.27) 


Gọi V là thể tích (lí) chứa 1 mol chất tan thì V = = . Khi đó : 


K.V (6.28) 

Các phương trình (6.26), (6.27) và (6.28) là biểu thức toán học của định luật pha loãng 

do Otvan (Oswald W.) tìm ra năm 1888. Theo định luật đó, đối với chất điện l¡ yếu, ở nhiệt 
độ nhất định, khi pha loãng dung dịch, hằng số điện li không thay đổi nhưng độ điện li tăng lên. 


Cần chú ý rằng sự pha loãng không biến chất điện li yếu thành chất điện li mạnh được 


vì khi pha loấng œ tăng nhưng C lại giảm nhanh hơn nên nồng độ của các ion (Cœ) bị giảm. 


Các chất điện li mạnh không tuân theo định luật tác dụng khối lượng, tuy vậy ở nhiệt 
độ nhất định, khi pha loãng dung dịch, độ điện li biểu kiến cũng tăng. Thí dụ : 


Nồng độ KCI (mol/) 0,100 0,010 0,001 


Độ điện li œ (%), 25 “C 864 943 98/0 
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6.6.4. DUNG DỊCH CHẤT ĐIỆN LI MANH 


Ở các mục trên chúng ta đã thấy ràng, độ điện l¡ œ của một chất điện l¡ mạnh xác định 
được bàng phương pháp đo độ dân điện hoặc dựa vào hệ số Van-Hốp ¡ luôn luôn nhỏ hơn I1, 
mặc dù chất điện li mạnh phân l¡ hoàn toàn trong nước và œ tính theo lí thuyết phải bảng 1. 
Hơn nữa khi nồng độ dung dịch tăng thì giá trị ¡ giảm (xem mục 6.6.3). 


Trước kia. các hiện tượng đó được øgiải thích là do chất điện l¡ mạnh chỉ phân li hoàn 
toàn trong dung dịch loãng. Ngày nay, chúng ta đều biết rằng nhiều chất điện l¡ mạnh, 
chăng hạn như các muối đã hoàn toàn ở trạng thái ion ngay cả khi chúng ở thể rắn. Trong 
dung dịch nước, chất điện l¡ mạnh phân l¡ hoàn toàn thành các ion. Các hiện tượng nêu trên. 
được giải thích theo cách khác, hoàn toàn đơn giản như sau : Trong dung dịch chất điện li 
yếu, nồng độ Ion rất nhỏ, chúng ở xa nhau nên lực tương tác tĩnh điện giữa chúng là không 
đáng kể. Trong dung dịch chất điện li mạnh, nồng độ các ion lớn hơn nhiều, chúng ở gần 
nhau hơn. lực tương tác tĩnh điện là rất đáng kể. Các ion trái dấu hút lẫn nhau, lực hút 
tương hỗ đó sẽ tăng lên khi các ion càng ở gần nhau, tức là trong các dung dịch càng đặc, 
mỗi ion bị vây quanh bởi một “khí quyển” các Ion trái dấu làm cho nó không còn linh động 
như ở trong dung dịch vô cùng loãng. - _ 


Chính vì lí do trên các ion khó chuyển động về phía các điện cực, do đó mà độ dẫn 
điện giảm đi. Dung dịch càng đặc, ion càng mang điện tích lớn thì sự giảm độ dẫn điện 
cũng càng lớn. | 


Ở lớp trên cùng của dung dịch, khí quyển ion bị khuyết ở phía mặt thoáng, vì thế mà 
mật độ ion ở lớp bề mặt dung dịch bé hơn so với ở trong lòng dung dịch, làm cho độ giảm 
áp suất hơi đo được qua thực nghiệm nhỏ hơn giá trị tính theo chất điện li mạnh phân li 
hoàn toàn. Do độ giảm áp suất hơi của dung dịch nhỏ đi, dẫn đến độ tăng nhiệt độ sôi và độ 
giảm nhiệt độ đông đặc của dung dịch cũng nhỏ đi. Ngoài ra, cũng do mỗi ion bị vây quanh 
bởi các ion trái dấu làm cho nó khó chuyển động hơn, dẫn đến mật độ Ion ở chỗ dung dịch 
sát với màng bán thẩm nhỏ đi nên áp suất thẩm thấu đo được với dung dịch chất điện li 
mạnh cũng nhỏ đi so với giá trị tính theo chất phân lí hoàn toàn. Các 
“tính chất nồng độ ” của dung dịch đều nhỏ đi, dẫn đến hệ số Van-Hốp ¡ xác định được 
cũng nhỏ đi, làm cho độ điện lI œ tính theo (6.24) luôn nhỏ hơn ]. 


Từ các điều nêu trên ta thấy đối với dung dịch chất điện li mạnh, các “ tính chất nồng 
độ ” của dung dịch đều bị giảm đi và dường như nồng độ của các ion trong dung dịch bị 
nhỏ đi so với nồng độ của chúng tính theo sự phân li hoàn toàn. Vì vậy, khi xem xét dung 
dịch của chất điện li mạnh, người ta phải chú ý đến hai đại lượng : hoạt độ và hệ số hoạt 
- độ. Hoạt độ a là nồng độ hữu hiệu của các ion trong dung dịch. /¿ số hoạt độ y là tỉ lệ 


giữa hoạt độ a và nồng độ C của ion tính theo sự phân li hoàn toàn : 
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T=S hay a= y.C _ _ _ (6.29) 


Hoạt độ và hệ số hoạt độ có thể xác định bằng thực nghiệm và được tập hợp thành các. 
bảng số liệu cho từng hệ ở những nhiệt độ nhất định. Hệ số hoạt độ của các chất điện li 
mạnh luôn nhỏ hơn I (a < C) và đần tới 1 khi dung dịch càng loãng. Đối với các ion khác 
nhau dù có cùng nồng độ thì nói chung hệ số hoạt độ là khác nhau. Tuy nhiên sự khác nhau 
là không lớn, đối với nhiều ion, hệ số hoạt độ thường vào khoảng 0,9 trong dung dịch 
0,1M, vào khoảng 0,7 trong dung dịch 0,2M. Chẳng hạn, đối với dung dịch NaCl 0,0992M 
ở 25 °Cthì y=0,782. 


Như vậy, hệ số hoạt độ phụ thuộc bản chất Ion, nồng độ và nhiệt độ của dung dịch. Nó 
đặc trưng cho mức độ tương tác giữa các ion trong dung dịch. Đối với chất điện li yếu, 
trong dung dịch loãng, tương tác của các ion rất yếu, hệ số hoạt độ bằng I, hoạt độ bằng 
nồng độ dung dịch. Trong dung dịch đặc, tương tác của các ion mạnh hơn, hệ số hoạt độ 
nhỏ hơn l1, hoạt độ bé hơn nồng độ. _ 


Chính vì vậy, các biểu thức của định luật tác dụng khối lượng chỉ áp dụng đúng cho 
dung dịch loãng của chất điện l¡ yếu. Còn đối với dung dịch của chất điện l¡ mạnh hoặc 
dung dịch đậm đặc của chất điện li yếu, trong các biểu thức của định luật tác dụng khối 
lượng phải thay nồng độ bằng hoạt độ của ion trong dung dịch. Chẳng hạn, đối với chất 
điện li yếu AB, trong kêu dịch đậm đặc, biểu thức của hằng số cân bằng của N trình 
_ phân l¡ được viết như sau : | 


AB — A*+B: K=-A—Đ-_ _— (6.30) 


Tuy nhiên, cần lưu ý rằng : hệ số hoạt độ và hoạt độ chỉ dùng trong các nghiên cứu lí 
_ thuyết hoặc trong các biểu thức toán học chính xác của hóa học hoặc khi dung dịch khá 
đậm đặc. Trong đa số các bài toán, người ta thường chấp nhận những sự gần đúng sau : Đối 
với chất lỏng và chất rắn nguyên chất hoạt độ bằng l ; đối với dung dịch loãng hoạt độ chất 
tan được coi bằng nồng độ mol/1 còn hoạt độ của dung môi coi như bằng 1.Đối với dung 
dịch lóng-lỏng thì hoạt độ mỗi chất bằng phân số mol của nó. 


6.7. DUNG DỊCH CHẤT ĐIỆN LI ÍT TAN 
6.7.1.TÍCH SỐ TAN 


Ở mục 6.4.4 ta thấy : độ tan của các chất rắn có cấu trúc mạng tinh thể ion trong dung 
môi nước là rất khác nhau và không tuân theo một quy tắc định trước nào cả, bởi vì có quá 
nhiều yếu tố ảnh hưởng đến nó, như năng lượng mạng lưới tinh thể, nhiệt hiđrat hoá của 
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ion, entropi chuyển pha, entropi hiđrat hoá... Vì vậy, để biết tính tan của muối hoặc 
hiđrox1f, người ta sử dụng bảng tổng kết sau dựa trên những quan sát thực nghiệm : 


— Tất cả các muối sunfat đều tan trừ SrSO¿x, BaSOu, PbSO¿x, còn MG A8a5O¿ thì tan 
vừa phải. 


— Tất cả các muối nitrit, nitrat đều tan, riêng AgNO; tan vừa phải. 
— Tất cả các muối clorua, bromua, iođua đều tan, trừ muối của các ion Ag, Hg - : Pb'† 
và CuCl, HgI›, B1, Snl¿, riêng HgBr; tan vừa phải. 


— Tất cả các muối sunfua đều coi như không tan, trừ sunfua của các kim loại kiềm và 
amomi sunfua, (NHạ¿)sŠ. | 


— Tất cả các muối axetat đều tan, riêng Ag(CH2COO), Cr(CH;COO);, Hg;(CH;COO);„ 
tan không đáng kể, còn. Bi(CH;COO); khi (an trong nước tạo thành hợp chất 
BIO(CH:COO) hầu như không tan. 


— Tất cả các muối clorat, peclorat, pemanganat đều tan, trừ KCIO,, NH„CIO¿ tan vừa phải. 


— Tất cả các muối cacbonat, photphat, oxalat, xianua đều không tan, trừ muối của 
amoni và các kim loại kiềm. 


- Tất cả các hiđroxit đều coi như không tan, trừ hiđroxit của kim loại kiểm, NHj, 
Ba”", Srˆ", riêng Ca(OH); tan không đáng kể. | 


Những phương pháp phân tích tỉnh vi cho thấy rằng ngay cả đối với những chất mà ta 
nói là không tan thực ra cũng có tan một chút rất ít, tức là không có chất nào là hoàn toàn 
không tan trong nước. Bất kì chất điện li ít tan nào cũng hình thành dung dịch bão hoà, ở 
đó, giữa chất rắn còn lại không tan nằm cân bằng động với ion trong dung dịch. 


Thí dụ : Cân bằng giữa canxi sunfat rắn với các ion của nó trong dung dịch : 
| 2+ = 


Sở đĩ ở cân bằng trên CaSO/ viết ở dạng rắn là vì độ tan của CaSOx ở trong nước khá 
nhỏ, dung dịch bão hoà của nó có nông độ bé nên CaSO¿ đã tan là phân l¡ hoàn toàn (trong 
dung dịch không hề có phân tử CaSO/¿). 


Đối với chất điện li ít tan có công thức tổng quát là M,Ay có cân bằng sau : 
)2DIETTE-T Ca 
M,Ày¿ø ——=xM + yÀ 
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Áp dụng định luật tác dụng khối lượng cho hệ cân bằng dị thể (hoạt độ của M,A vụ col 


là I và gọi hằng số cân bằng là tích số tan của M,A kí hiệu là T thì viết được : 


NGSÊP” lu M,AV 


1 


MụA, “IM  PIATE (6.31) 


Vì hoạt độ của chất rắn bằng 1 nên nó không xuất hiện ở biểu thức của tích số tan. Như 
vậy, tích số tan của một chất điện l¡ ít tan là tích nồng độ các ion của nó trong dung dịch 
_ bão hoà ở một nhiệt độ nhất định. | 


Tích số tan của một chất phụ thuộc vào bản chất của chất tan, bản chất dung môi và 
nhiệt độ. Tích số tan của một số PC chất tiêu biểu được đưa ra ở bảng 6.10. | 


Bảng 6.10. Tích số tan, T của một số hợp chất ít tan trong nước ở 25 K= 


Từ bí 6.10 cho thấy tích số tan của các chất biến đổi rất rộng. Ở những điều kiện 
như nhau, chất có tích số tan càng bé thì càng ít tan. Thí dụ từ 

















MgCO;: —> CaCO¿ —> BaCOa —> SrCO+, tích số tan giảm dần, nghĩa là độ tan của chúng cũng. 
giảm dần theo dãy đó. - 

Tích số tan và độ tan đều đặc trưng định lượng cho khả năng hoà tan của một chất. 
Tích số tan chỉ phản ánh độ tan của chất trong dung dịch bão hoà ở nhiệt độ đã cho. Còn độ 
tan trực tiếp nói lên lượng chất tan có mặt trong dung dịch bão hoà ở nhiệt độ đó. Thật vậy, 
từ biểu thức (6.31) ta thấy : đối với muối kiểu AB thì tích số tan bằng bình phương của độ 
tan. Còn đối với muối kiểu AB; hoặc AzB... thì trong biểu thức tính tích số tan, nồng độ 
của từng Ion được nâng lên luỹ thừa tương ứng. Do đó, khi so sánh tích số tan của các muối 
cùng kiểu thì mới có được thông tin về độ tan tương đối của chúng (xem thí dụ 2 dưới đây). 
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Khi biết độ tan của một chất có thể tính được tích số tan của nó. 


Thí dụ 1: Ö 25 °C, độ tan của PbSO, trong nước là 4,25.10 ” g/100 mi nước.Hãy tính 
tích số tan của PbSO¿ ở nhiệt độ đó. 


Giải : Chuyển độ tan của PbSO¿ ra (mol/1), biết M = 303,3 g/mol. Ta có : 


PbSO, 


_ 425.1077.107 


=1,40.10 2 mol/1 
100.303, 3 


- 2+ 2— 
PbSO,u) = Phẩup + ŠO(44; 
Theo công thức 6.3 l ta có : 
T=[Pb”'][SO2”]= S” = (1,4.10 7®” = 1,96.10' 


Sử dụng tích số tan rất có lợi : có thể tính được độ tan của một chất trong dung dịch 
của nó hoặc dung dịch có mặt ion đồng dạng, có mặt axit hoặc bazơ; có thể trả lời được câu 
hỏi " Chất nào sẽ kết tủa trước trong phản ứng với cation hoặc anion khác và có thể tiên 
đoán được điều kiện cần để hoà tan hoặc kết tủa một chất điện li ít tan (mục 6.5.2 ; 6.5.3). 


Thí dụ 2 : Ö 25 °C tích số tan của BaCrO, là 1,2.10', của Ag;CrO/ là 2,5.10 “. 

a) Hỏi muối nào tan trong nước nhiều hơn ? _ _ | 
___ b) Hồi muối nào tan nhiều hơn trong dung dịch nước chứa CrO7 0,1M? 

c) So sánh độ tan của các muối trong hai dung dịch trên. Giải thích. 

Giải - 

a) Tính độ tan của BaCrO/ trong nước. 

Gọi độ tan của BaCrO¿ là S, (mol/1). Từ cân bằng : 


: ` 2+ 2- 
BaCrO¿ =—— Bay + CrÖ( () 


_ T= [Ba””] [CrOZ~ 1= (S,), Suy ra S. = JT 
S.= AJI,2.107!10 = 1,1.10Ễ (mol/) 


ZTÙI 


Tính độ tan của Ag2CrÕ¿ trong nước : 
Gọi độ tan của Ag›CrOx là S; (mol/1). Từ cân bằng : 


| 2~ 


Ta viết được : T = [Agˆ“]“[CrO2~ ]= (2S, (Sy) = 4S; 


-12 : | 
S= P sử — =ŸJ0,6.10”12 =0,85.10' (mol/I) = 8,5.10 Š (mol/) 


Vậy, trong nước, AgzCrOx tan nhiều hơn BaCrO¿ (gần 8 lần) . 
b) Gọi độ tan của BaCrO, và của Ag;CrO¿ trong dung dịch CrO2 0,1M: lần lượt là 
` và §. Thì nông độ của ion Ba”” trong dung dịch bằng sẽ (mol/1) còn nồng độ của ion 


Ag' trong dung dịch bằng 2S, (mol/). 


Tp.c;ọ, = [Ba “][CrO2- ]=(S, (0,1 +S, )= 1/2.107”. 


Vì ` rất nhỏ (<1I,1.107 nên 0,1 + S ~ 0,1, suy ra : 
S =1,2.10 7°” :0,1= 1,2.10 7 (mol). 
T 


go, = [Ag`ÉICrOf” ]= (25,)ˆ0,1 + S,) = 2,5.10 ”Ê. 


Vì S, <8,5.10” nên 0,1 + S, ~0,1 


| | -12 
suy ra S.= Ă = 25.10 (mol/1). 


Như vậy, mặc dù tích số tan của AgsCrO„ nhỏ hơn so với BaCrO„ nhưng Ag;CrO¿ lại 
tan nhiều hơn BaCrO¿ tới trên 2000 lần (trong dung dịch CrOZ 0,1 M). 


c) So sánh độ tan của BaCrO„ và của AgzCrO¿ trong hai dung dịch ta thấy độ tan của 


chúng đều giảm đi khi có mặt ion CrOZ_ . Điều này là do khi có mặt ?on đồng dạng, cân 


án 


bằng điện TỆ của các chất điện l¡ ít tan đã chuyển dịch về phía trái, phù hợp với nguyên lí 
Lơ Sa-tơ-lie. 

Nồng độ tổng cộng của các ion đồng dạng hay không đồng dạng trong la dịch cũng | 
gây một hiệu ứng nhỏ đến độ tan do ảnh hưởng tương hỗ của các ion. Thí dụ, AgCI tan 
_ trong nước khi có mặt KNOa nhiều hơn một chút so với trong nước nguyên chất bởi vì hoạt 
độ giảm. Ảnh hướng của các ion khác được gọi là hiệu ứng muối. Trong trường hợp một 
trong các ion do chất ít tan điện li ra lại phản ứng với nước thì độ tan của nó cũng tăng lên 
đáng kể. 

Thí dụ 3 : Hãy tính độ tan của PbS trong nước. 

a) Không kể đến phản ứng của các ion với nước. 


b) Có kể đến phản ứng của các ion với nước. 


Cho biết Tp,s= 1.10”, K ; =3.10',K =1.107 
Giải 
Dựa vào cân bằng : PbS (r) =——Pb^ + S” T=1.10 23 


a) lính độ tan của PbS PSHỆ nước khi không kể đến phản ứng của các ion với nước : 
Gọi độ tan của PbS là S, viết được : 
[Pb?*](S”]= S.S = 1.10 ?Ẻ; § = 1.101 moM. 
Vậy, độ tan của PbS trong nước là 1.10”! mol/I. 
Đ Tính độ tan của PbS trong nước. Khi có kể đến phản Ứng của các lon với nước... 


[on s= và ion HS là bazơ mạnh hơn nước, do đó trong dung dịch, các ion đó đều 
phản ứng với nước, ta viết được các cân bằng sau : 


- _ _ H H Na 
K H,O =—`HS + OH K.... -[HS IIOH- ]_ “3T ˆ 
kề [S”] 
_ - _TH.S]IOH'] Ề 
HS + HO ——-H,S+OH K : "0U ¡ 
b,HS [HS] 


Vì S” tan vào dung dịch lại chuyền thành ion HS và HS, do đó ta viết được : 


S (mol) =[S?”] + [HS] + [H;S]. 
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Độ tan của PbS khá nhỏ, chỉ khoảng 10! đến 10"! mol/1 (xem câu a), nên lượng lon 
OH sinh ra do hai phản ứng trên là rất nhỏ, còn nhỏ hơn lượng OH do nước phân l¡ ra. 
Do đó, nồng độ ion OH” trong dung dịch có thể được lấy bằng 1.10 “M. 


Thay [OH_] vào hai biểu thức trên tính được tỉ số nông độ [HS ] và [S” ] là : 


[HS] 


-[HS ]IOH ] _ [HS”].10) _. 1o-2, suy ra [HŠ-] _2 1o§ 
` S2] _ 


bS” [sSr] IS] 





ti số nồng độ của [HS] và [HS ] là : 


H.,S]OH ] [H„SI(1.107 
sóc ójjj  Qjy y7 
nề [HS ] _[HS ] [HS]. 





Từ các tỉ số nồng độ trên, ta thấy rằng [S””] có mặt trong dung dịch nhỏ hơn rất nhiều 


so với [HạS] và [HS ] nên có thể bỏ qua. 
Như vậy, S= [S”] + [HS] + [H;S] ~0 +[HS ] + [HS ] ~ 2[HS }. 
: _ đÊt 
Suy ra : [HS ]= —. 
_ Ø) 
Thay giá trị [HS ] vào biểu thức tỉ số nồng độ ta có : 


[HS ]_- S Z2 P2 
[S1] [S2] 


3 








=3.10°;[S””]= ==l,67.105§ 


Thay [S2”] = 1,67.10 5S và [Pb?*] = S vào biểu thức tích số tan của PbS ta được : 
T =[Pb”]IS”] = S. (1,67.10 58) = 1.10 7, 
S=7,7.10!ˆ (mol/l) 


Như vậy, khi xét đến phản ứng của các ion với nước, độ tan của PbS là 7,7. 10 mol1 - 
tức là tăng lên khoảng 770 lần so với trường hợp không xét đến phản ứng của các ion với nước. 


6.7.2. TÍCH SỐ TAN VÀ SỰ KẾT TÚA 


Tích số các nồng độ i ion của một dung dịch không \ bão hoà hoặc chưa đạt tới cân bằng 
được gọi là /ích số l0n. Thí dụ [Ca”*][ SO2” ] là tích số Ion của bất kì dung dịch nào chứa _ 
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Ion canxi và Ion sunfat. Khi tích số ion bằng tích số tan thì dung dịch là bão hoà. Khi tích - 
số ion nhỏ hơn tích số tan thì dung dịch chưa bão hoà. Nếu tích số ion lớn hơn tích số tan 


nghĩa là [Ca“*]I SOZ ] > T,„.eo, thì CaSO¿ sẽ kết tủa cho đến khi đạt được cân bằng tức là 
4 | 
cho đến khi tích số ion bằng tích số tan : 


2+ 2—1__ 
[Ca J[SO/ ]= casO - 
Thí dụ 1 : Hãy cho biết những gì xảy ra khi thêm từ từ Na;COa rắn vào dung dịch chứa 


đồng thời ion Ba ” 0,1M và ion Sf” 0,1M. Biết T;,cọ, =2/0.10”; Ty cọ, = 52.10”. 


Giải : Xét hai cân bằng sau: 


BaCO; „ — Ba”” COf_ SrCO;y —>$f” COS` 
z ~0 —_ j=: _. —-10__ 2= 
Tp,cọ, =2/0. 10 ”=0,1. [CO2 ] Tscọ, = 5,2. 107 =0,1. [CO2 ] 
-9 2= -9 
: : O2 ]= 5,2.10 ˆ (mol 
[CO?~]= “°:*2ˆ =2,0.10-8(mol/D) lục 3g U uáảu 


Không có hiện tượng øì xây ra khi [CO2 ] trong dung dịch chưa đạt tới 5,210? mol. 
Khi [CO2 ] đạt tới giá trị đó thì tích số ion (Sr"]ICOZ_ ] bằng tích số tan, do đó SrCO: 
bắt đầu kết tủa. Nó tiếp tục kết tủa khi [COZ ] tăng lên. Khi [COE ] đạt tới 2,0. 10” mol/, 
tức là tích số Ion [Ba?*][CO?” ] đạt tới tích số tan của BaCOa thì cả BaCO+ cũng bắt đầu. 
kết tủa. _ 

Như vậy, khi thêm từ từ Na;COa rắn vào dung dịch chứa ion Srˆ" và Ba“” có cùng nồng 
độ, lúc đâu chỉ có SrCO; kết tủa tách ra do Tẹo, <Tạ,cọ, . Sau đó, khi [CO2 ] tăng lên 
thì cá SrCO+ và BaCO+ cùng kết tủa. "¬ 


Thí dụ 2 : Một dung dịch chứa MgCl; với nồng độ là 0,001M và NHụCI với nồng độ 
0,01M. Người ta thêm NH; vào đến nồng độ 0,01M. Hỏi khi đó Mg(OH); có kết tủa không ? 


* AZ“ ? ` =5 ` sử ý EU -12 
Biết Kỹ của NHạ là I,6.10 " và TWg(OH), =/.l.10”, 
Giải :.Xét các cân bằng sau : 
| | cỐ [NH?][OH ] _. 
NH-...„ + HO, ——> NHỉ + OH; =——————=Il,6.]0 
3ặQ) 2*“0) 4 b [NH,] 
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Mg(OH);„ ——>Mg”' + 20H; _ T =[Mg?*]|OH-]2=7,1.10”!2 

Vì Ky của NH; nhỏ, sự điện li lại bị cản trở bởi ion đồng dạng NH7 nên lượng NH¿ 
do NHạ tạo thành là không đáng kể. Do đó, NHƑ được coi chỉ là của NH„CI có sẵn trong 
dung dịch, tức là [NH/] = 0,01M, còn nồng độ cân bằng của NHa cũng được coi là bằng 
0,01 M. Thay các giá trị gần đúng đó vào biểu thức K; ta có : - 


K.- (000.{OH”] 


: ———=I,6.107 
0,01 


Dùng giá trị [OH ] tính được tích số Ion : 


X... — In “ -13 _ 
[Mzˆ][OH J = (0,001)(,6.10 ý =3.10 ”M< Tự (on, 


Tích số ion nhỏ hơn tích số tan nên Mg(OH); không bị kết tủa. Tính toán tương tự sẽ 
thấy nếu không có mặt NH¿CI thì Mg(OH); sẽ kết tủa. 


6.7.3. TÍCH SỐ TAN VÀ SỰ HOÀ TAN CÁC KẾT TỦA HỢP CHẤT ION 


Các hợp chất ion tan ít trong nước có thể được hoà tan vào dung dịch bằng một vài 
cách. Trong nhiều trường hợp, nồng độ của một hoặc cả hai ion được làm giảm đi bằng 
phản ứng hoá học sao cho tích số ion nhỏ hơn tích số tan. Đôi khi có thể dựa vào sự thay 
đổi độ tan theo nhiệt độ. Chẳng hạn, muốn hoà tan các kết tủa hiđroxit, cacbonat hoặc 
sunfua, người ta thường lựa chọn phương pháp hoá học làm cho tích số ion của chúng nhỏ 
hơn tích số tan. | | _ 

Các anion hidroxyl OH., cacbonat và sunfua S“” là các bazơ mạnh, chúng dễ dàng kết 
hợp với ion H” thành các axit liên hợp điện li yếu là H;O, HCO;, H;CO¿, HS và H;S. Vì 
thế các kết tủa hiđroxit, cacbonat, sunfua được hoà tan bằng cách chế hoá với các axit 
mạnh như axit clohidric hoặc axIt nItrIc.. _ | 

Thí dụ, như sunfua kim loại ít tan có tích số tan không quá nhỏ (như Mn§, 
T=2,5.10!; FeS, T= 4,2.10”!”: ZnS, T= 2.10!) dễ hoà tan trong axit clohidric do hình 
thành H;S là chất điện li yếu (K, ¡ = 1.10”, K, ; = 3.10) và bay hơi, làm cho [S””] trong _ 
dung dịch giảm đi dẫn đến tích số ion của chúng nhỏ hơn tích số tan. 

FeS„ + 2H” ——> Fe”” + Hạ§ (aq hoặc khí) 

Có những sunfua khó tan được hoà tan bởi dung dịch axit clohidric do chỗ cả ion kim 

_ loại lẫn ion sunfua đều chuyền thành chất điện li yếu làm cho tích số ion nhỏ hơn tích SỐ 


tan. Thí dụ : Sb¿S;  +6H” + 8C ——> 2[SbCl¿]” + 3H¿S qạ _ 
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SnS;œ + 4H” + 6C ——> [SnClg]“” +2H¿§ ,¿¿) 
Chì sunfua PbS hầu như không tan trong nước (T=1.10), tạo ra rất ít ion S”” nên 
chúng không bị hoà tan bởi dung dịch axit clohidric. Người ta phải loại ion S”” nhờ phản _ 
ứng oxI hoá với aXIf nItric tạo thành lưu huỳnh. 
3PbS„ + 8H + 2NO; ——>3Pb'” + 3S„) + 2NOạy + 4H;O,p 
Thuỷ ngân sunfua HgS, khó tan nhất đến mức không tạo được S“ đủ cho phản ứng oxi 
hoá bởi HNO;¿ xảy ra. Người ta phải dùng đến hỗn hợp HCI, HNO; tỉ lệ 3:1 về thể tích. Khi 
đó Hg” chuyền thành ion phức [HgCl,]”, còn S“ bị oxI hoá thành S. 
Thí ‹h 1 : Cho 0,01 moi Fe(OH); vào một lít nước. Hỏi cân phải thêm axit mạnh vào đến pH 
bằng bao nhiêu để hoà tan hoàn toàn khối lượng Fe(OH); đó. Biết Tp .oyy, = 3.10 ”. 


Giải - 
_Xét cân bằng sau: - 
3+ = 3+ =3 -39 
Fe(OH); › — Fe” + 3OH”;T= [Fe”"]lOH ] = 3.10 


Khi Fe(OH); vừa hoà tan hết thì tích số ion [Fe”*]IOH ]Ý trong dung dịch cũng vừa 
bằng tích số tan. Theo đầu bài ta biết được [Fe ”] khi Fe(OH)a tan hết là 0,01 mol/1). Từ đó 
tính được nồng độ ion [OH' ] trong dung dịch : 


| -39 _ 
[OH"]= _.~ = E ¬m = 67.10!” mol/ 
| [Fe ] , 


Tính nồng độ [H”] trong dung dịch dựa vào tích số ion của nước KhHuo : 





K l4 - 
H.ẦO . = 
j2 «È"`”` -i46i107mötÝ 


[OH] 6,71013- 
—> pH = -lg(1,49.10”^) = —Ig10” — Ig1,49 = 2- 0,17 = 1,83. 


Như vậy, phải thêm axit mạnh vào dung dịch đến pH = 1,83 thì 0,01 mol Fe(OH)s mới 
tan hoàn toàn (tức là pH < 1,83). | _ 


Thí dụ 2. Hãy xét xem liệu Zn§ ¿ạ có bị hoà tan trong HNO; do phản ứng 
oxi hoá - khử sau hay không ? 


17-CSLT... _ | | 257 


3ZnS„ +2NO; +8H” —— 3Zn'”+3§) + 2NO¿¿ + 4H¿O ạ 


ĐMỢ Zn§„ạ =—>Zn”+§”” T =[Zn*]{S”]= 2.10“ 


_ [HIS“”] 


HạS =— 2H” + S” K,= =3.10”” 
[H„S] 


(aq) 


3H25 ¿ạ +2NO; + 2H —— 2NOq¿ + 4H¿O ạy+ 3S „ 


SN 
¬-...:........ 
[H„SI”[NO; ˆ[H*1” 


Giải : Đề có được phương trình cần khảo sát ta làm như sau : 


3ZnS =——` 37nˆ” + 35” | K=T 


: 1. 
6H +35 ——23H¿$S„ạ, 


EE —.— | 83 
3H;S q¿ạ + 2NO; + 2H” —— 2NO œy + 4H2O ạy + 3S ¿ K= 1.10 


c 
3 
K; 


3Zn§ „+2NO; + 8H" ——>3Zn”! +2NO(Œk) +4HzO,+3S„y ; K=T—- 1.1088 
_ @109/q4.108) 


=3.1079 
(3.1027 


K 


Vì hằng số cân bằng rất lớn nên ZnS (rắn) chắc chắn sẽ bị hoà tan. 


6.8. CÂN BẰNG CỦA CÁC ION PHỨC 


Ở mục này ta xét một loại cân bằng ion trong dung dịch nước khác với ở các mục: 
trước. Đó là cân bằng có liên quan .đến các Ion phức. Các ion đơn giản như ion Na” hoặc 
ion SO2~ gồm từ một hoặc một số nguyên tử liên kết với nhau theo đúng hoá trị của 


chúng. Còn ion phức thì thường gồm ion kim loại trung tâm liên kết cộng hoá trị với một 
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số lượng anion hoặc phân tử trung hoà lớn hơn so với hoá trị của nó. Các anion hoặc phân 
tử trung hoà đó được gọi là các phối tử. Các anion là phối tử như ion hiđroxyl, clorua, 
xIanua ... Các phân tử trung hoà là phối tử như nước, cacbon oxIt, amonlac... lon phức 
thường được ghi bởi dấu ngoặc vuông, phần ghi trong ngoặc vuông được gọi là cầu phối trí. 
Thí dụ trong 1on phức [Cr(NHa)„] ”, CrỶ* là ion trung tâm và sáu phân tử amoniac là những 
phối tử. lon trung tâm Crˆ" đã liên kết cộng hoá trị với sáu phân tử amoniac tạo ra Ion phức 
có điện tích 3+. Các Ion kim loại hiđrat hoá cũng là các ion phức. Ở đó, ion kim loại là ion 
trung tâm, còn các phân tử nước là các phối tử, thí dụ như các ion [AI(H;O),„] 
2 

[Zn(H;O)„]“”, [Fe(H;O),]ˆ*... 

Ở mục (7.12) chúng ta sẽ thấy, tất cả các ion phức đều là sản phẩm cộng Liuyt. lon 


kim loại hoạt động như là axit Liuyt (chất nhận cặp electron), còn phối tử thì như bazơ 
LIuyt (chất cho cặp electron). 


Hoá học phức chất là một lĩnh vực rộng lớn, ở mục này ta chỉ chú ý tới cân bằng tạo 
phức của các Ion kim loại hiđrat hoá với các phối tử khác nước. 
6.8.1. SỰ HÌNH THÀNH CÁC ION PHÚC 

Trong dung dịch nước, các Ion kim loại bị hiđrat hoá tạo thành các ion phức gọi là các 
phức hiđrat. Trong nhiều trường hợp, khi chế hoá phức hiđrat với dung dịch chứa các phối 
tử khác thì chúng có thể thay thế các phân tử nước đã liên kết trong cầu phối trí. 
Thí dụ, khi chế hoá dung dịch ion [M(H;O) Fe với dung dịch amonliac thì tạo thành 1on 
phức [M(NHa)„]” : _ 


[MŒ;O)/]”” ¿ạ + 4NHạ ¿ạ => [M(NH;)Z` ] ¿¿) + 4H¿O ạ 
- Như mọi phản ứng khác, khi hệ đạt đến trạng thái cân m tỉ số nồng độ của các tiều 
phân được biểu điễn bởi hệ thức sau : 
_[MẠNH, #*]IH,Oj' 
=_ [M(H,O/“][NH,JÍ 
Nông độ của nước thực chất không đổi trong quá trình phản ứng nên có thể gộp nó vào 
_hằng số cân bằng Kẹ và nhận được hằng số cân bằng mới gọi là hằng số tạo thành và kí 
hiệu là K:¿. 


__ IMÔNH,/ li 
(H,OI” [MŒH, O)¿ *]INH,Ï 





Kẹ= 
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Thực tế quá trình tạo phức xảy ra từng bước, các phân tử amoniac sẽ thay thế từng 
phân tử nước một để tạo thành một loạt các tiểu phân trung gian, mà mỗi một trong chúng 
lại có một hằng số tạo thành của mình : 


[M(H.O)2ˆ lạ„ + NHạ (aq) Ẻ [M(H,O);(NH,)“”]¿„ + HO @ 
_ [M(H,O);(NH,)” ] 
¬" [M(H,O/“]INHj] 
[M(H;O);(NH;)”"]„„ + NHạ „„ — [M(H;O);(NH;)?* ]„„) + H;O,y 
_—_ [MHO);(NH,)/”] 
2 [M(H,O),(NH,)'*]ÍNH,] 
/MGO,NH)Ÿ" láo +NHạ (aq) *==- = [M(H,O)(@NH;)? '° đàn) + HO 
—_ IMH 2OXNH,) *] 
3 [M(H,O),(NH,)?*][NH;] 
[M(H;O)(NHẠ)?2ˆ ]„„ + NH¿ „„ => [MẠNH;) 2” ]¿uy + HạO ạy 
[IMENH, 1 
+ [M(H,O)(NH,)2*]INH,] 


Bởi vì tổng các phương trình phản ứng từng nấc chính l phương trình rổng quát chung . 
nên tích của các hằng số tạo thành từng nấc chính là hằng số tạo thành tổng cộng : 


Kr= Kỹ Kỹ Ký K, 


Ở đây, hằng số tạo thành K; của mỗi giai đoạn đều lớn hơn 1 vì amoniac có lực bazơ. 
mạnh hơn nước. Do đó, nếu ta cho dư amoniac vào dung dịch [M(H;O)„]“” thì các phối tử 
nước sẽ bị thay thế hết và tất cả các ion MỸ” đều tồn tại ở đạng [M(NHạ)„]ˆ” (hình 6.24) : 





VỀ lị | l 
MÔ ' 3 Già, M 
„xi! _— an ==—ˆ` => KX==` ¡u 
HzO ứ `... cơ, NG HạN ứ Nu 
HạO VỀ | — HN - 
3NH 
M(H;O)¿u) + NHụu =——` [M(H;O)a (NHạ)] nà ===— M(NH;) IẾT 4H;Ouy 


Hình 6.24. Sự thay thế nước từng nấc bởi amoniac 
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Bảng 6.11 liệt kê một số hằng số tạo thành của một số ion phức. 


Bảng 6. 


lon phức 





AgsClx - 


3— 
Ag(SO+a) 2 


As(CN) 2 


TRE 
AIF, | 


AI(EDTA)_- 


nã | l8 - == 
Be(OH)ˆ | 4010 ' Hg(CN) 2 


Ji 
CdBr Ạ 


_ Cd(OH)2— 


+> t»` 


Cdl⁄_- 


19 
T hề, 
AI(OH) : 3,0.10 | 


71. Hằng số tạo thành K; của một số ion phức ở 25 "C 


: 
46.107 _ 
` 1 _ : : 
g20 













17.10 _ 17.107 - 
3,0.10 _ 
4,0.10 
l6 s 
1,4.10 _ Hg12 | 
_| — NINH)“ 


40.10 _ 
10.10 _ 









bền. 


của 


Cân chú ý rằng, nếu hằng số tạo thành của phức chất càng lớn thì phức chất tạo ra càng 
Do đó, hằng số tạo thành của phức chất còn được gọi là hằng số bền. Nếu hằng số bền 
phức chất là xấp xi 10” hoặc lớn hơn thì có nghĩa là phức chất đó rất dễ được hình 


thành. Trong nhiều trường hợp sự tạo thành các ion phức được dùng để tách các ion kim 


loại 
loại 


từ quặng, các ion kim loại độc ra khỏi môi trường nước, hoặc để chuyển các ion kim 
thành dạng khác. 


Thí dụ Ï : Một nhà hoá học công nghiệp định biến _ [Zn(H;O)J2” ] thành 


[Zn(NH- ) 3B bền hơn bằng cách trộn 50 lit dung dịch [Zn(H;O)2` ] 0,002M và 25 lit 


“dung dịch NHạ 0,15M. Tính nồng độ [Zn(H;O)2† ] còn lại trong dung dịch. Biết K; của 


[Zn(NH;)2*] là 7,8.10Ẻ. - 


Giải : 
Ta viết được phương trình phản ứng và hằng số tạo thành như sau : 


[Zn(H›O)„] n + 4NH:(œ >[Zn(NH;)„]“? + 4H2Ô ạy 


—_ [Zn@NH,JJ] 
f —_— = =m==.==n==.m. ằĂẮ=.=..=ẽnms=====<—. 
_ [Zn(H,O⁄ ]INH,ÏÍ 
Tính nồng độ ban đầu của các chất tham gia phản ứng : 





: 50.0,002 -3 
Zn(H2O)2'] = ———~=1,3.10M 
LnHOMN | 50 + 25 | 
[NH:]= ^'°:'Š =5,0.102M. ` 

50 + 25 


Hằng số tạo thành của [Zn(NH;)„]“ "lớn nên ta có thể coi như [Zn(H;O)„]“ “chuyển 


toàn bộ thành [Zn(NH:)„]” theo phương trình tổng cộng. Gọi nồng độ của Zn(H;O) HN lúc 


cân bằng là x, ta lập được bảng sau : 
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¬- 2 _ = 2 
Nồng độ (M)  [Zn(H;O)4]“”q4› + ANH; ạ„)  [Zn(NH,)¿Ƒˆ ¿ạ + 4H¿O ạ 
Ban đâu (mol) 1,310” 50.107 0 
Biến thiên (mol/) ~(-13.102)  ~(-4.13.1072) ~(41,3.1073 


Cân bằng (mol)  x ~4.5.1077 13.107 


Zn(NH,)ˆ" Xu 
K ——...75. 7,8.10” —>K; ~ sa «.. 
[Zn(H,O}¿"][NH, ] x(4,5.10Z) 


—>x =[Zn(H;O)2` ] ~4,1.10 “M. 


Phù hợp với giả thiết nêu ra, nồng độ của [Zn(H;O)„]“ còn lại lúc cân bằng là rất nhỏ. 
6.8.2. SỰ TẠO PHỨC VÀ ĐỘ TAN CỦA HỢP CHẤT ION ÍT TAN: 


Ở mục6.T13chúng ta đã thấy, ion HạO” làm tăng độ tan của các hợp chất ion ít tan nếu 
anion của nó là gốc của axit yếu. Tương tự như vậy, phối tử cũng làm tăng độ tan của các 
hợp chất ion ít tan nếu nó tạo được Ion phức với cation của hợp chất. 


Thí dụ, kẽm sunfua là chất rất ít tan trong nước. 


| ¬.' = ¬. = —22 
ZnS (r) + HO ===ï (aq} + HS (aq) + OH (aq) 1= 2,0.10 


Nếu chúng ta thêm vào một ít dung dịch NaCN IM thì ion CN sẽ đóng vai trò như 
một phối tử, nó sẽ tác dụng với ion 2n” (aa) trong dung dịch để tạo thành phức chất như sau : 


Zn“hqqy + 4CN ¿ạ => [Zn(CN);Í”T¿j K;=4,2.10)” 


Để thấy được ảnh hưởng của sự tạo phức đến độ tan của ZnS, chúng ta cộng hai phương . 
trình phản ứng trên và nhân hai hằng số cân bằng với nhau sẽ được phương trình chung : 


=- < 2 xée= me 
ZnsS (aq) + 4CN (aq) Em HO ¡).= [Zn(CN)a] (aq) +HsS (aq) + OH (aq) 


K 


chung = T.Kz = (2,0.10 72)(4,2.10'”) = 8,4.10 7 


Như vậy, khi có mặt phối tử CN, hằng số cân bằng chung đã tăng lên 10!” lần. Điều 
đó phản ánh sự tăng lượng ZnS hoà tan vào dung dịch. 

Thí dụ : Bước quyết định trong việc tráng phim đen trắng là loại bỏ AgBr còn dư ở trên 
phim bằng thuốc 'Hypo" (dung dịch nước của natri thiosunfat) nhờ tạo thành lon phức 
[Ag(SOa)s]””. Hãy tính độ tan của AgBr : | 

a) Trong nước 

b) Trong dung dịch "hypo” 1,0M. 


Biết K, của Ag(S;O;)3~ =4,7.10 ”, T của AgBr = 4,9.10 `” 
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Giải :- 
a) Tính độ tan của AgBr trong nước 
AgBr(œ —=`Ag q¿ + Br ¿ạ T=[Ag ]IBr ] 
Gọi độ tan của AgBr trong nước là S. Từ cân bằng trên ta viết được : 
= [AgBr] đã hoà tan = [Ag "]= [Br ] 
~>T =[Ag”][Br ] = SỐ =5,0.10”!7 ~›§ = 7,0.10 ”M. (Coi dhữ không tan.) 


b) Tính độ tan của AgBr trong dung dịch "“hypo”" 1,0M. 


Ta viết được phương trình chung như sau : 


AgBru ——= AB &) T Br (se ]j= 49.10 
V — NIIP 13 

AB @j + 2503, = [Ag(S¿O2)2]0, Kẹ=4/7.10 
AgBr (r) +2S;O2, (aq) = [Ag(S,O.)» ] lln + Br (ạạ) | E chung = T.K¿ =23 


Gọ: độ tan của AgBr trong dung dịch hypo là S. Thì Š = [AgBr ]roa tạn = [Ag(S;O:)”] - 


Lập bảng để tính : 

À A _ scc _ x§ 
Nồng độ(M) AgBrạ„ + 25,0? (aa) TC IAg(SO2); ] + ĐH 
ban đầu 1,0 0. 0 
biến đổi " -2S - +§ +§ 
cân bằng 1,0 — 2S _ S — 


Ta viết được : 


_[Ag(S;O,);Ï [Br] — S 
(S,O2 ]” (1,0—2S) 


=A23=4,8 —[Ag(S%Oa); ]”” = S= 0,45M. 





_> 
Il,0— 25 


So với trong nước, độ tan của AgBr tăng lên gần 600 000 lần. 


6.8.3.* SỰ TẠO PHỨC VÀ SỰHOÀ TAN CÁC HIĐROXIT LƯỠNG TÍNH 


Chính các kim loại tạo oxit lưỡng tính thì cũng hình thành các hidroxit lưỡng tính. 
Những hidroxit đó rất ít tan trong nước nhưng tan được bào. axit, trong kiềm. Nhôm 
hiđroxit là một thí dụ : 


Nhôm hiđroxit thực tế là không tan trong nước, tích số tan của nó bằng 3.107” * nhưng 
nó lại tan được trong axit vì HạO” đã phản ứng với OH” tạo ra nước là chất điện li yếu : 


AI(OH); AI, + 3OH¿,). 


3H;O? sọ Ý 30H, —— 6HạO ụ, 


Ta thu được phương trình tổng cộng là : 


Nay | 
AI(OH)» + 3HạO” l tượng, AI (aa) † 6HaO(@p 


Nhôm hiđroxit cũng tan được trong bazơ do tạo thành ion phức : 
AI(OH);¿; + OH( ——> [AI(OH)„] „. (aq) ˆ 
Viết như trên là cách viết đơn giản vi vẫn thường được sử dụng. Thực ra trong các 
phản ứng trên đều có sự tham gia của các phức chất. Hãy xem xét thí dụ sau : 
Hoà tan một muối nhôm, chẳng hạn Al(NO2)svào nước. Sau đó, cho từ từ bazơ mạnh 
vào. Lúc đầu có kết tủa trắng, sau đó kết tủa tan ra. Phản ứng nào đã xảy ra ? 
- Khi hoà tan, AI” bị hiđrat tạo thành ion phức [Al(H:O),]””. lon này hoạt động như 
một axit đa chức yếu và tác dụng với Iion(OH theo từng nấc : _ 


[AI(H:O);] ”! GHI =— [AI(H;O);(OH)] 2° aạ † HaOq@ 
[AI(H;O);(OH)] + OH ¿¿ == [AI(H;O);(OH;] ˆ &q) Ÿ HO 
[AI(H2O);(OH);] ¿ (aq) +OH qạ — [AI(H;O)z(OH)»]¿ + HO (l) 


Kết tủa trắng được hình thành chính là phức nhôm hiđroxit”, [AI(H;O);(OH)a]„, nó 
thường viết Xe: ệnh là 0900: Nó tồn tại ở dạng keo rắn do sự hình thành những liên 
kết giữa Ion AI” này với lon AI” khác qua nhám cầu nối OH'. Chính vì thế kết tủa nhôm . 
hidroxit có thành phần không xác định và càng không phù hợp với thành phần như công 
thức lê VIẾ Như vậy, kết tủa nhôm hiđroxit thực tế là do ion [AI(H;O)„]” đã bị loại đi 
3 ion H” từ ba phân tử nước. Nếu thêm Kia vào thì H” sẽ kết hợp với 3 ion OH” trong cầu 
phối trí để tạo lại nhôm hiđrat, [AI(H;O),]” , như cũ. 


Nếu thêm OH” vào kết tủa trắng thì nó lại bị tách tiếp H” ở ở phân tử HạO thứ tư trong 
cầu phối trí và tạo ra ion [AI(H;O}(OH)]. (aq) (thường viết đơn giản là [AI (OH)„]_ tủ)” 


[AIH;O);(OH);]„j + OH7¿„ —[AI(H;O);(OH) ] ạ¿„ + HạO ạy 
Như vậy, tính chất lưỡng tính của nhôm hiđroxit được biểu diễn như sơ đồ sau : 


| 3H.O† OH~ hàn 
3H;O)p + [AH,O),] ? (aq) Áđ————— [AIH;O»(OH);]qe—————> [AI(H;O);(OH)¿] + HO 
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Cân chú ý rằng ở các phản ứng trên, các phức nhôm hiđroxit [Al(H;O);_„(OH),]” 
(1<x <4) được tạo thành không phải bởi sự thế các phân tử H;O bằng các ion OH”, mà 
bởi phản ứng axit — bazơ. Ở phản ứng axit ¬ bazơ đó, ion OH đã lấy đi proton của phân tử 
nước phối trí, để lại nhóm OH” liên kết với AI” 

Có một số hidroxit lưỡng tính ít tan khác như Cr(OH)x, Zn(OH)›, Pb(OH); và Sn(OH); 
thực chất cũng là các phức hiđroxit lưỡng tính và có các phản ứng tương tự. Thí dụ : 


[Zn(H;O);(OH);] „ +OH” ạ„ —>[Zn(H;O)(ÒH);]' „j + HạO 


Ngược lại, những hidroxit không tan trong nước của Fe”, Fe ” và Ca“” thì tan được 


trong axit nhưng không tan được trong bazơ bởi vì những phân tử nước liên kết ở trong các 
phức hidroxit đó không có lực axit đủ lớn : | 


[Fe(H;O);(OH);]„ + 3H;O” ,;ạ ——> [Fe(H;O),]” &ø + 3HạO ạp 
[Fe(H;O);(OH); lưu +OH. (aq) THHUEZI Phản ứng không xảy ra. 


Sự khác nhau về độ tan trong kiểm giữa Al(OH); và Fe(OH); chính là chìa khoá cho 
một giai đoạn quan trọng trong việc sản xuất nhôm. 


BÀI TẬP 


6-1. 1) Phân biệt các khái niệm : Dung dịch bão hoà, dung dịch chưa bão hoà, dung 
dịch quá bão hoà, dung dịch lí tưởng và dung dịch thực. 


2) Dung dịch loãng có phải là dung dịch chưa bão hoà không ? Dung dịch đặc có 
phải là dung dịch bão hoà không ? Cho các thí dụ minh hoạ 2 | 

3) Vì sao hình thành được dung dịch quá bão hoà của các chất ? Muốn cho dung 
dịch quá bão hoà chuyển thành dung dịch bão hoà thì làm thế nào ? Giải thích ? 


6-2. Đổ dung dịch chứa 13 g AgNO; vào 41,7 ml dung dịch NaC1 26% (d = 1,2). Hãy 
cho biết, sau khi phản ứng kết thúc, trong dung dịch còn lại những chất nào và 
khối lượng của chúng là bao nhiêu ? 

Đáp số : Còn lại 6,5 g NaNO; và 8,54 g NaCl. 


“6-3. Thêm một lượng dư dụng dịch sođa 14% vào 416 g dung dịch bari clorua 10%. 
Lọc kết tủa tách ra. Sau đó thêm 438 g dung dịch HCI 5% vào nước lọc. Từ dung 
dịch có bọt khí tách ra. Hãy tính khối lượng dung dịch sođa đã dùng. 


Đáp số - 378, 5 § voäa 
6-4. Hãy cho biết có thể tồn tại ¡ đông thời các chất sau trong dung dịch được không ? 


Giải thích. 
1) NaOH và P;O.. | 4) CuSO¿ và BaCL,. 
-2) _ Ba(OH); và CO,. 5) Al(NO;); và HCI. 
3) KOH và NaOH. _ — 6  CaCl, và NH„(HCO... 
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6-5. 


6-6. 


6-7. 


6-8. 


6-9. 


6-10. 


6-11. 


Những phản ứng nào trong các phản ứng sau xảy ra đến cùng ? Hãy chỉ ra điều 
kiện phản ứng, nếu cần.: 


l) Axit clohiđric + bạc nitrat. - 3) Kali clorua + axit nitric. 
2) — Axitsunfuric + natri clorua. 4)  Kali clorua + axit sunfuric. 
2) AXIf nItric + kali hiđroxIt. 5) Natr1 clorua + kali hIiđroxit. 


Hãy cho biết : 
l) Một số tính chất quyết định giá trị của dung môi. 


2) Ảnh hưởng chủ yếu của hằng số điện môi của dung môi là ở chỗ nào 2 
Vì sao ? Cho ví dụ minh hoa. : 


Giải thích vì sao : 
1) So với nước, axit axetic là dung môi tồi hơn cho các chất ion ? 
2) Đimetyl sunfoxit là dung môi rất tốt cho chất có cực và chất 1on. 
Benzen (C,H¿) kết tinh ở 5,5°C có hằng số nghiệm lạnh K, là 5,12. Khi pha 
0,244 g axit benzoic vào trong 20 g benzen thì dung dịch kết tinh ở 5,2°C. 
Hãy tính khối lượng mol của axit benzoIc. _ _ 
Đáp số : M = 243,5. 


1) Độ điện l¡ là gì 2 = số điện l¡ là gì ? Các đại lượng đó phụ thuộc vào 
những yếu tố nào ? 


2) Hoạt độ là gì ? Hệ số hoạt độ là gì ? 


Nói rõ sự tương quan giữa hai đại lượng đó trong dung dịch loãng và trong dung 
dịch đặc của chất điện l¡ yếu và chất điện lï mạnh. 


Tích số tan ở 25°C của AgCI, AgBr và Agl lần lượt là 1,8.109: 4,9.10”3 và 8,3,0”, 
1) Tính độ tan của các muối bạc halogenua ở 25°C. 


2) Bạc halogenua nào kết tủa, nếu thêm I lít dung dịch AgNO; có nồng độ . 
1.107” mol/l vào 1 lít dung dịch chứa 10” mol KCI ; 10” mol KEr và 10” mol KI. 


Đáp số : 1) Độ tan của AeCl, AgBr và Agl lân lượt là 1,3.1077; 7.107 ; 9,1.10” mol 


2) AgBr và Agl kết tủa. 
Tính độ tan của Aøgl. 


l) Trong dung dịch natrl thiosunfat 1 mol/1. 
2) Trong dung dịch NHạ 1 mol/. 


Đáp số : 1) Độ tan của Agl trong dung dịch NaaSaO; là 5,5.10"” molll. 


2) Độ tan của Agl trong dung dịch NH; Ì molil là 9,1.107” molll nghĩa 
là có thể coi như Agl không tan trong dung dịch NH¡. 
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Cizơug 7 
PHẢV WG AXTT - HAZŒ 


Đại bộ phận các phản ứng hoá học hiện nay được xem hoặc là phản ứng axit-bazơ hoặc 
là phản ứng oxi hoá - khử. Phản ứng axit- bazơ là rất quan trọng cả về mặt nghiên cứu lí 
thuyết và mặt ứng dụng hoá học vào thực tiễn. Trong 10 hoá chất mà thế giới sản xuất 
_ nhiều nhất hiện nay có tới 6 chất là axit hoặc bazơ, đó là : H;SOx, CaO, NH;, NaOH, 
HPO¿ và HNO+. _ 


7.1. TÍNH CHẤT ĐỘC ĐÁO CỦA PROTON 


Areniuyt (Arrhenius) đã đưa ra khái niệm về axit và bazơ từ năm 1887. Ông cho rằng 
tính chất của axit có liên quan tới cation hiđro H” (gọi là proton), còn tính chất của bazơ có 
liên quan tới anion hiđroxyl OH.. Sau này Bronstet (I.Bronsted) và Lauri (T. Loury) trong 
thuyết axit — bazơ của mình (xem mục 7.3) đã cho rằng phản ứng axit — bazơ là phản ứng 
trong đó có sự trao đổi proton (H”) giữa các phân tử hoặc ion. 

Thuyết axit — bazơ theo hệ dung môi (xem mục 7.11) được mở rộng hơn, các phản ứng 
có sự trao đổi proton chỉ là trường hợp riêng. Định nghĩa axit —- bazơ của Liuyt 
(xem mục 7.12) bao trùm được rất nhiều phân tử, ion và tất nhiên là cả ion H” vàOH.. 

Vì sao proton lại được sử dụng như là tiêu chuẩn cho tính chất axit - bazơ ? Phải chăng 
proton là một tiểu phân khác hẳn các cation khác ? Thật vậy, proton là một tiểu phân độc 
đáo khác biệt mọi 1on khác. Nó là một cation nhỏ nhất lại không có electron nào bao quanh 
nên có mật độ điện tích dương lớn hơn bất kì một cation nào khác. Do đó, khả năng của 
-_ proton kết hợp với các anion hoặc đầu âm của các phân tử có liên kết cộng hoá trị phân cực 
cũng mạnh hơn so với bất kì cation nào trong dung dịch. 

Proton ở trạng thái không tự do, chỉ có thể đễ tạo thành trong dung môi mà nó bị 
sonvat hoá, chẳng hạn, trong nước tạo ra ion HạO” (thật ra ion H” là hạt cơ bản prø/on, nó 
bé hơn nguyên tử hiđro 10” lần, nó chui vào vỏ electron của phân tử nước tạo thành ion 
HO “rất bền), còn trong rượu tạo ra Ion ROH7. lon H:O” (gọi là Ion hiđroxonI) có cấu tạo 
hình tháp bẹt (hình 7.la) và đẳng electron với NHạ. Trong nước nó tiếp tục bị hiđrat hoá và 
LạO ra các cafion như H,O7 (hình 7.Ib), H;O3 và HọO2 .. Trong các hợp chất tỉnh thể 


người ta đã phát hiện ra các ion oxoni đó và cả ion hiđroxy]l hiđrat HO (hình 7.Ic). Cấu 


tạo của các ion đó được mô tả trên hình 7.1. 
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Hình 7.1. a) HạO”; b) HO ;c) H,O, 


Để đơn giản, đối với các ion hiđrat hoá, người ta không viết các phân tử nước. Vì vậy, 
HO”, H„O35... thường chỉ viết là H”, còn HạO5 chỉ viết là OH”, Tuy nhiên, cần lưu ý 
rằng trong dung dịch nước chúng luôn luôn bị hiđrat hoá. | 


Tính linh động đặc biệt của 


¬.. Thi : ; 
c CHIẾ:  HIỦC - HIỖ e HIỔ < HỆ  PPOIOn Không olllàdo ch tước 
H_~ H_ H nhỏ bé của nó, mà còn bởi vì 
Ị _ j trong dung dịch, một proton này 
¬ VN: lẻ. có thể thay thế cho proton khác 
TC Hộ UY ÔN U, _ trong phân tử nước mà không làm 
H H : Rsibfc2pGeiSàE: l 
_Ö Xáo trộn câu trúc của nƯỚc 
Hình 7.2. Sự di chuyển của proton trong dung dịch nước: (hình 7.2). Sự thay thế liên tiếp 


như thế đã tạo ra một cách thức 
_ dị chuyển proton trong dung 
dịch mà không gặp bất kì trở ngại nào. - _ 


Do tính linh động đặc biệt như vậy,và do lực hút mạnh với các điện tích âm nên phản 
ứng có liên quan tới proton trong dung dịch nước xảy ra cực nhanh. Phản ứng trao đổi 
_ proton trong các dung môi phân cực khác như HF lỏng, NH: lỏng ... cũng xảy ra rất nhanh. 
Chỉ trong các dung môi kém phân cực thì phản ứng mới chậm lại. Tuy nhiên, trong bất kì 
hệ dung môi nào thì proton cũng phản ứng nhanh hơn các cation khác. 

Ngoài việc kết hợp với nước tạo ra ion HO 7, ion hiđroxyl luôn có thể được giải phóng 
ra từ nước vì thế nó cũng rất linh động. 


7.2. THUYẾT AXIT - BAZƠ CỦA ARENIUYT 


Thuyết axit -bazơ xuất phát từ thuyết điện li của Areniuyt cho rằng, axit là những chất 
khi hoà tan trong nước thì phân li cho cation hidro H, còn bazơ là những chất khi hoà tan 
trong nước thì phân l¡ cho anion hiđroxyl OH.. Thí dụ, HCI là axit, NaOH là bazơ 


HCI =— II (T1 
NaOH —_— Na +OH” 
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Phản ứng trung hoà là phản ứng giữa axit và bazơ, tạo ra muối và nước (là chất điện li 
yếu). Thí dụ : 


HCl + NaOH ——>  NaCl + HO 


Phản ứng thuỷ phân của muối là phản ứng giữa ion của muối với nước, kết quả làm cân - 


bằng phân li của nước thay đổi, dẫn đến môi trường của dung dịch thay đổi (xem mục 7.9) 

Thí dụ, sự thuỷ phân của Na;CO+ 

N;ạCO;  ——> 2NaÌ+CO?” 
CO?j +HO œ——> HCO; +OH' _ 

Thuyết của Areniyt là thuyết axit — bazơ sớm nhất. Nó giải thích được nhiều tính chất 
và phản ứng của các axit, bazơ trong dung dịch nước. Tuy nhiên thuyết này có nhiều hạn 
chế. Nó chỉ áp dụng đúng cho dung môi là nước, không áp dụng được cho tất cả các dung 
môi, đồng thời nó chưa thấy được vai trò quyết định của dung môi trong sự phân l¡ axII, 
bazơ. Mặt khác, thuyết Areniyt không giải thích được các phản ứng tạo ra muối giống như 
phan ứng trung hoà mà trong đó lại không có H” hoặc OH” tham gia. Thí dụ : 


NH¿@œ + HCI¿„) ———> NHC ly 

Vì vậy, cần có sự nghiên cứu chi tiết các phản ứng xảy ra trong các môi trường không 
nước, cũng như những trường hợp không có sự tham gia của dung môi nhằm bổ sung và 
khái quát các luận điểm của Areniuyt. Hiển nhiên rằng, bất kì một thuyết axit — bazơ khái 
quát hơn cũng bao hàm cả các luận điểm của Areniuyt và coi nó như là một trường hợp riêng. 

Hiện nay có một số thuyết axit — bazơ tổng quát hơn. Được áp dụng rộng rãi nhất là 3 
thuyết. Thuyết hệ các dung môi do hai nhà hoá học người MI là Keđi và Franklin công bố 
vào năm 1905. 7Thuyế? proton được công bố vào năm 1923 đồng thời bởi nhà hoá học Đan 
Mạch Bronstet và nhà hóa học người Anh Lauri. Thuyết electron cũng được đề nghị vào 
năm 1923 do nhà hoá học Mĩ Liuyt. Mặc dù các thuyết này xuất phát từ những luận điểm 
khác nhau nhưng chúng không chống đối lại nhau mà hỗ trợ cho nhau. 


Vấn đề đặt ra là từ một hệ cụ thể và tiến hành tương tác ở một điều kiện nhất định, 
người ía sẽ sử dụng thuyết nào trong các thuyết đã nêu ra cho thích hợp. 


Sau đây, chúng ta sẽ xem xét 3 thuyết axit — bazơ nói trên. 


7.3. THUYẾT AXIT - BAZƠ CỦA BRONSTET VÀ LAURI 


Bronstet và Lauri đã đưa ra thuyết axit — bazơ tổng quát hơn với định nghĩa axIt, bazơ 
chỉ liên quan tới proton : Ax là chất có khả năng cho proton, bazơ là chất có khả năng 
nhận protoni. Vì vậy, thuyết axit — bazơ của Bronstet và Lauri còn được gọi là thuyết proton. 


Thí dụ, trong nước, CHạCOOH là axit vì nó nhường proton cho nước, còn phân tử HạO 
là bazơ vì nó nhận proton để trở thành HạO” : 
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CH;COOH + HO —— CH;COO' + HO”. (a) 

Trong phản ứng của amoniac với nước, NH: là bazơ vì nó nhận proton của HO, còn 
HO là axit vì nó nhường proton cho NH: : 

HO + NH¿ =——- NH+OH  - (b) 

Xét phản ứng (a) : Theo chiều thuận, axit CHạCOOH nhường proton để trở thành 
CHạCOO, bazơ HO nhận proton và trở thành HạO”. Theo chiều nghịch CHạCOO” nhận 
proton (từ H;O”) để trở thành CH;COOH, còn HO” thì nhường proton (cho CHạCOO ) để 
trở thành H;O. Theo định nghĩa của Bronstet CHạCOO” là bazơ và HạO” là axit. Người ta 
gọi cặp CH:COOH-CH;COO” và cặp HạO” —H;O là những cặp axit — bazơ liên hợp. 

Xét phản ứng (b) : Theo chiều thuận, bazơ NHạ nhận proton để trở thành NH/, còn 
axit H;O nhường proton để trở thành OH-. Theo chiêu nghịch, NH/ nhường proton (cho 
OH') để trở thành NHạ, còn OH” nhận proton (từ NH/) để trở thành H;O. Theo định 
nghĩa của Bronstet, NH¿ là axit và OH là bazơ. Người ta gọi cặp NH/ —NH;: và cặp H;O 
-OH' là những cặp axit - bazơ liên hợp. Nếu kí hiệu cặp thứ nhất là bi NG cặp thứ hai là 
'A2~—B;, thì hai phản ứng axit — bazơ trên đều được viết như sau : | 

Ai + Đ c— PB + A2 
Axitl  Bazơ2 Bazơ Í Axit2 


Đáy là phương trình tổng quát của phản ứng axit — bazơ theo Bronstet. Ở phản ứng 
này có sự chuyển proton từ axit 1 cho bazơ 2 và từ axit 2 sang bazơ l. Hình 7.3 cho thấy sự 
chuyển poton là bản chất c của phản ứng axit — bazơ theo Bronstet. 


Các cặp electron 











—> 
2 XMc H,O 
(Axit, cho H”) (Bazơ, nhận H”) 
+ ScPthiX0BG. 
NH, HO - —— NHỆ OH_- 
(Bazơ, nhận H) (Axit, cho H”) (Axit, cho H") (Bazơ, nhận H) 


Hình 7.3. Sự chuyển proton a) Từ HCI sang H;O ; b) Từ H2O sang NH; và từ NHị sang OH . 
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| Các phản ứng axit — bazơ khác cũng xảy ra sự chuyển proton theo phương trình tổng 
quát nêu trên : 


Bazơl + Axit 2 


AxItl + Bazơ 2 => 

HCN + HO >> CN + HO” ' (c) 

NHr + CO[ © NH +  HCO} —— (đ) 

HPO;, + HO @© HPOZ+ HO” (e) 

HO, + HO @© SO{£ + HO q®) 

HO” + OH œ©= HO + HO @) 
— NHg + CHị NHị + CH, " &) 
JA(HO),J”+ HO œ3 [AK(HO),(OHJP + HạO @) 
HO + [P(NH;,(NHg}h > OH +  [P(NHj/” (n) 


Như vậy, tất cả các phản ứng axit — bazơ đều bao gồm hai cặp axit — bazơ liên hợp 
nằm trong một cân bằng. Một axit không thể hình thành bazơ liên hợp của nó nếu không có 
một bazơ khác. Ngược lại, một bazơ cũng không thể hình thành axit liên hợp với nó nếu 
không có một axit khác. Thực chất là ở bất kì phản ứng axit — bazơ nào cũng đều xảy ra sự 
cạnh tranh giữa hai bazơ để chiếm proton. Các phản ứng trên sẽ xảy ra theo chiều thuận nếu 
bazơ 2 có khả năng chiếm proton mạnh hơn (lực bazơ mạnh hơn) bazơ 1, hoặc xảy ra theo 
chiều nghịch nếu bazơ 1 mạnh hơn bazơ 2. Chẳng hạn ở phản ứng (a), HạO là bazơ mạnh 
hơn Cl rất nhiều, do đó, thực tế phản ứng chỉ xảy ra theo chiều thuận. Còn ở phản ứng (b) 
OH' là bazơ mạnh hơn NHạ nên phản ứng ưu tiên theo chiều nghịch. Đối với một cặp axit 
— bazơ liên hợp : axit càng dễ cho proton (lực axit càng mạnh) thì bazơ liên MP DPE của nó 
càng khó nhận proton (lực bazơ càng yếu) và ngược lại. 

Các thí dụ trên chính là những phản ứng ion thu gọn biểu diễn bản chất của nhiều phản 
ứng axit - bazơ cụ thể khác nhau. | 

Bảng 7.1 sắp xếp các cặp axit - bazơ liên hợp theo độ mạnh yếu tương đối giữa chúng. _ 
Theo trật tự từ trên xuống dưới, lực axit giảm dần và lực bazơ của các bazơ liên hợp tăng 
dần. Các axit từ HạO” trở lên là các axit mạnh. Các bazơ từ OH ' trở xuống là các bazơ 
mạnh. Vì thế, sử dụng bảng 7.I ta có thể xét đoán được chiều hướng của phản ứng axit — bazơ. 

Thí dụ : Hãy cho biết hiện tượng xảy ra khi nhỏ dung dịch Naz;S vào dung dịch HCI. 
Theo bảng 7.I axit HCI mạnh hơn axit HS và HS” rất nhiều, do đó các c phản ứng sau hầu 
như xảy ra hoàn toàn nên có khí hiđro sunfua thoát ra : 

HCI + S”——>»HS + CT 
HCI + HŠ ——>H;$%ạ(; + CI” 


Các axit Bronstet — Lauri đều chứa proton, vì “ chúng còn được gọi là axit protonic. 
Các axit protonic có thể là phân tử trung hoà như HCI, H;SO¿, HạPO¿ ..., là anion như 


943/2) 


`N 


HSO, ,H;PO„. HS....... là cation như HO”. NH¿, [PNH;);]”. [Fe(HzO)„l”,.... Còn _ 
các bazơ Bronstet — Lauri có thể là phân tử trung hoà như NH:„'R - NH;, R;CO (R là gốc 
hữu cơ hoặc halogen), piriđin, HạO..... là anion như HPO2_. OH , CI, NH;.... các cation 
như HạN ~- NH}, [Pt(NH;);(OH)]”, [Fe(H;O);(OH)]””,... 


Bảng 7.1. Độ mạnh tương đối của các cặp axit - bazơ liên hợp 


AxI Bazơ liên hợp | 
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Thuyết proton giải thích được tính chất bazơ của các hợp chất hữu cơ như amin, ete, 
xeton và thioete... Nhờ có các cặp electron tự do, khi kết hợp proton, các hợp chất này tạo 
thành các cation oni. Những ion này là axit liên hợp của các hợp chất đó. Dưới đây chỉ ra 
các phương trình kết hợp proton vào các nhóm chức của các hợp chất hữu cơ trên : 

Ñ N+ \ 
-N:+Hc>-N-H ; / 
t.ƒ / _ 
ÀO: +H ©+ÌO-H ; ÈS: + He 
lu vu Ấn nÓ 

Như trên đã biết, các dụng môi được chia thành dung môi proton và dung môi không 

proton. Các dung môi proton không những có khả năng cho proton mà còn có thể kết hợp 


C=O: + Hh©)C=0-H 


S”—H 


với proton. Thí dụ, với tư cách là dung môi, axit axetic khan tương tác với cả NHa và HCI:' 
CHạCOOH + NHạ ——> NH/. + CH;COO" 
CH;COOH + HCI ——>CH;ạCOOH); + CT 
Phản ứng thứ nhất xảy ra hoàn toàn, phản ứng thứ hai là thuận nghịch. 


z Cũng như axit axetic khan, các dung môi proton khác, chẳng hạn, như nước, amoniac 
lỏng đều được coi là dung môi lưỡng tính. Bởi vì chúng đều có cả khả năng kết hợp với 
proton và khả năng cho proton (xem các phản ứng từ (a) đến (n) ở trên). 


Các dung môi không proton là các dung môi trung tính (như benzen, toluen, 
tetraclorua cacbon, đicloetan ...). Khả năng kết hợp hoặc cho proton của chúng rất yếu. 

-_ Thuyết proton tổng quát hơn thuyết axit — bazơ của Areniuyt. Các axit Bronstet rất đa 
đạng, không chỉ bao gồm những chất phân l¡ trong nước thành proton mà cả những chất 
không phân l¡ trong nước thành proton như H;, CH¿... Các hiđroxit kiểm như NaOH, 
KOH, ... theo Areniuyt là bazơ, nhưng theo Bronstet — Lauri thì chỉ có ion OH trong đó là 
bazơ. Hơn nữa, không phải chỉ có OH” mà tất cả những chất có khả năng nhận proton đều 
là bazơ. Mặt khác, thuyết axit — bazơ của Areniuyt chỉ áp dụng cho dung môi nước, còn 
theo thuyết Bronstet — Lauri có thể áp dụng cho bất kì dung môi nào : HO, NH; lỏng, HF 
lỏng hay CHạCOOH khan ... và kể cả khi không có dung môi như 

NHzạ;¿ + HCI+) ——> NH¿CI, "¬ 
Tuy vậy, thuyết proton chỉ giới hạn cho những phản ứng axit — bazơ trong đó có sự trao 
đổi proton. Có nhiều quá trình tương tác, trong đó các chất thể hiện tính chất axit và tính 
chất bazơ, nhưng theo thuyết proton không cho là phản ứng axit — bazơ, bởi vì ở đó không 
có sự trao đối proton. Chẳng hạn, phản ứng của oxit kim loại và oxit phi kim tạo ra muối. 
Thí dụ : 


CaO + 5O; ——> CaSO¿. 
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Hoặc phản ứng giữa SOCI; và K;COz trong SO; lồng : 


SOCI; + KzSOa ——>2KCI + 2§O; 


Ưu điểm nổi bật nhất là thuyết proton cho phép đánh giá định XU VUEUM lực axit — bazơ - 
của các chất. Sau đây, chúng ta sẽ xem xét vấn đề đó. 


7.4. LỰC AXIT - BAZƠ BRONSTET 


7.4.1. TÍCH SỐ ION CỦA NƯỚC _ 


Phân tử nước vừa có thể cho proton vừa có thể nhận proton. Hai quá trình đó được mô 
tả bởi cân bằng ứ ion hoá của nước : 


HạO + HO ——¬>H;O” + OH” 
Đối với cân bằng này ta có : 


“H.o* “oH- _ 
K =——= (7.]) 
2H.O " : 
Quá trình tự ion hoá của nước cực kì yếu, ở 25 °C, œ= 1,81. 10”, nghĩa là cứ 555 triệu 
phân tử nước mới có 1 ion HạO” và 1 ion OH”. Vì thế, hoạt độ của các ion chính bằng HN 
độ, còn nước coi là chất nguyên chất nên hoạt độ chấp nhận là 1. Ta được : 


= [HzO”].[OH `] hoặc viết gọn là K = [H”]IOH ] __ (72) 


K là hằng số điện l¡ của nước. Nó phụ thuộc vào nhiệt độ. Như vậy ở một nhiệt độ xác 
định, tích nồng độ của ion HạO” với nồng độ ion OH” là một hằng số. Hằng số này được 
ø dc ' 3 ng dc Ễ 
gọi là tích số ion của nước, kí hiệu là K,, o và đặc trưng định lượng cho sự tự phân l¡ của 
| 2 


nước. Giá trị K,; o có thể tính từ AG” của phản ứng điện li của nước ở 25 v@ như sau : 
2 : 
: AG° __ 79,89. 1000 


HO 'RT 8314.298 _ 
= Kụu,o= 1007. 101“ z1. 10!“ (7.3) 


lnK “=7. 





Như vậy, khi tăng « độ ion hiđro trong CHNE dịch thì nồng độ ion 4 joygi sẽ giảm 
xuống và ngược lại, khi biết nông độ của Ion HO” trong dung dịch sẽ tính được nồng độ 
_của Ion OH và ngược lại. ' 

Quá trình phân l¡ của nước là thu nhiệt : 2H2O =——>H:O” +OH. 


= 58 kJ/mol 


: ¬ANG. bu 2< Đã bã xẻ 
hoặc đơn g1an : HạO =—` HÍ + OH AHoa 


27/5 


Vì vậy, theo nguyên lí 
Lơ 5a-tơ-liê, nhiệt độ tăng, quá trình 
phân l¡ của nước tăng lên, nghĩa là tích 
số ion của nước tăng lên khi nhiệt độ 
tăng xem hình 7.4 và bảng 7.3. - — 40 


| _ 20 
Hình 7.4. Sự phụ thuộc tích số ion của _ 
nước vào nhiệt độ 





" : 0 20 40 60 80 100 tC 
7,4.2. KHAI NIEM VEpH VÀ pK 
Cân bằng giữa các ion HạO” và OH” không chỉ tồn tại trong nước nguyên chất mà còn 
trong tất cả các dung dịch loãng của các chất trong nước. Vì vậy hệ thức 7.2 có thể đặc 
trưng cho tính axit và tính bazơ của các môi trường khác nhau. 


Bởi vì K, o # 0, nên không có một dung dịch nước nào mà ở đó, nồng độ của ion 
: : 


H” hoặc của ion OH” bằng không. Vì vậy, trong bất kì một dung dịch nước nào cũng luôn 
luôn tồn tại đồng thời các ion H” và OH.. 
Đối với nước nguyên chất ở 298 K, ta có : ` | 
_[HT]JIOH"]= 1,00.10"' 
[H”] =[OH”] = 10” molJ. 


—— Khi hoà tan axit vào nước nguyên chất sẽ làm cho nồng độ ion H” trong dung dịch tăng 
lên, nồng độ ion OH” giảm xuống. Còn khi thêm kiểm vào nước thì nồng độ ion OH tăng 
lên, nồng độ ion H” giảm xuống. Vì vậy, người ta có thể dùng nồng độ ion H” và OH để. 
đánh giá môi trường của dung dịch. Ở nhiệt độ 298 K, bất kì dung dịch nước nào mà [H”] = 
[OH"] = 107” mol/1 đều được gọi là có môi ứrường trung tính. Khi dung dịch có nồng độ 
[H”] > 107” mol/l và [OH"] < 107” mol/I thì được gọi là có môi trường axit. Khi dung dịch 
có [H”]< 10” mol/1 và [OH-] > 10” mol/I thì được gọi là có môi trường bazơ. 


Đề biểu thị mức độ axit hay bazơ của môi trường thay cho nồng độ ion HỈ, người ta 


dùng một đại lượng khác thuận tiện hơn, đó là chỉ số hiđro kí hiệu là pH và được định 
nghĩa như sau : 





pH = - lg [H”] =!g _ (7.4) 
H”] _ 


Tương tự như vậy, người ta định nghĩa chỉ số hiđroxyl pOH và pK như sau : 
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pOH =- Ig[OH ] =lg 





¡OH ] 
| 
K=-lgK=lg— 
P Ề Ề K— 
vì trong dung dịch nước [H”].[OH ]= Ku o nên ta CÓ : 
| : 2 
pH + pÒH 


pEK _(7.5a) 


H,O_- 


+ 


Ö 298 K, pH + pOH = pKụ, o= 


14 ' (7.5b) 
Môi trường sẽ là trung tính khi pH= 7 và pOH =7. 

Môi trường sẽ là axit khi pH < 7, pOH >7 

Môi trường sẽ là bazơ khi pH >7, pOH < 7. 


Giá trị pH của môi trường càng nhỏ hơn 7 thì môi trường càng axII, ky càng lớn hơn 7, 
| môi trường càng bazơ (bảng 7.2). 


Bảng 7.2. Liên quan giữa các đại lượng [H] và pH ; [OH”] và pOH ở 25 °c 


[OH ] (mol /) môi trường 


[H” ](moM) 


I0 .——n^.— 
l0) BC TC TW I8 | 
lớ nh lựn — Ƒn — — | 
-2 aXxII 
l0 2 l2 
lU” =—-Ặ—ằ—= 
l0” #—T—————— 
l0) : lô |9 
HC |e | | 
10” 10” Trung tính 
l0” lð__ Jiể 
LỒN 10” 
bazơ 
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Tích số ion của nước thay đổi theo nhiệt độ, vì vậy ở các nhiệt độ khác nhiệt độ phòng, 
môi trường sẽ là trung tính khi pH của dung dịch lớn hơn hoặc nhỏ hơn 7 (bảng 7.3). 


Bảng 7.3. 
Nhiệt độ °C 


môi 7.48 
¬ ` trung 
tính : 





7.4.3. XÁC ĐỊNH pH, CHẤT CHỈ THỊ 
pH của môi trường có ảnh hưởng to lớn đến rất nhiều phân ứng hoá học và hoá sinh, 
cũng như đến sự tồn tại của các sinh vật sống trong đó. Vì thế, việc xác định pH của môi 


trường là một công việc hết sức phố biến và có một ý nghĩa vô cùng to lớn. 


Để xác định pH của dung dịch có hai phương pháp : một máy đo pH (pH ~ meter) và 
dùng chất chỉ thị màu. 


- Máy đo pH (pH - meter) thực chất là dụng cụ đo sức điện động của một pin gồm một 
điện cực calomen và một điện cực thuỷ tinh nhúng vào dung dịch cần đo (xem mục 9.[.Sb). 
Vì sức điện động của pin này tỈ lệ với nồng độ ion H”, tức phụ thuộc pH, do đó, máy sẽ tự 
động chuyển giá trị sức điện động đo được thành số chỉ pH của dung dịch. Máy đo pH cho 
kết quả nhanh chóng và chính xác, vì thế nó đã trở thành công cụ không thể thiếu được và 
có ưu thế hơn hẳn phương pháp dùng chất chỉ thị trong nhiều lĩnh vực. Tuy nhiên, phương 

_ pháp dùng chất chỉ thị vẫn được sử dụng rộng rãi vì nó tương đối đơn giản, thuận tiện và rẻ tiền. 

Chất chỉ thị màu là những axit hoặc bazơ hữu cơ yếu và đặc biệt là dạng phân tử có 
màu khác với màu của bazơ liên hợp hoặc axit liên hợp với chúng. Vì vậy, các chất này có 
màu biến đổi tuỳ theo nồng độ của ion HạO” trong dung dịch. 

Thí dụ : Chất heliantin có màu đỏ, còn bazơ liên hợp của nó có màu vàng. 

_ p-(CH,);NC,H,_—N=N-C,H,SO,H-p+H,O— “———— p-(CH: )ạNC¿H„-N=N-C¿H„SO; ~D + HO” 
màu đỏ màu vàng 
Nếu kí hiệu chất chỉ thị màu là HInd thì màu của HInd phải khác màu của ion Indˆ và 


trong dung dịch nước ta có cân bằng : 
HInd + HạO —>Ind” + HạO” 


[H„O”][Ind” ] 


HInd — [HInd] 
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[HInd] 





pH = PKHind — lg 





Ind_ 
wz, [HInd] ` ˆ _— 
Nếu ———— > I0O thì ta sẽ chỉ thấy được màu của dạng Hlnd. Lúc đó, ứng với 
[Ind | | 
pH< PEKHind =1. 
._ [HInd _ : 
Nếu L F Ì« 10 thì ta sẽ chỉ thấy được màu của dạng Ind. Tức là ứng với 
[Ind ] _ 
pH >3 pKuina +1. 


Vậy là chỉ thị sẽ đổi màu trong khoảng từ pH = pKuna —Í đến pH = pKuna +Í, tức là 
trong khoảng 2 đơn vị pH. _ _ _ 


Khoảng giá trị pH từ pK;„a —1 đến pH = pKuna +Í được gọi là khoảng đổi màu của 
chất chỉ thị. + 

Thí dụ, phenolphtalein trong môi trường pH < 8,3 tồn tại chủ yếu ở dạng axit không 
màu, còn khi pH > 10 thì nó tồn tại chủ yếu ở đạng bazơ màu đỏ. Ở khoảng pH từ 8,3 đến 
10 nó chuyển từ không màu đến màu hồng. Người ta tổng hợp ra nhiều chỉ thị màu khác 
- nhau sao cho khoảng chuyển màu của chúng lấp đây thang pH (0-14). Một số trong chúng 
được nêu ra ở bảng 7.4. " 


Bảng 7.4. Một số chỉ thị màu thông thường 


Chất chỉ thị Màu của dạng axit Khoảng pH chuyển màu | Màu của dạng bazơ 


aXI{ pIcric không màu — 01-0,8 vàng 





p-metyl đỏ 1,2— 2,8 vàng 


__ thimol xanh (axit 1,00—3,0 vàng 


brornphenol xanh vàng 3,0 - 4,6 xanh 


Đ. 
@»- 


Đỏ công gô _ xanh 3,0—5,0 






Metyl dacam 31-4,4 vàng 


alizarin đỏ § vàng đỏ thắm 


3,7 —5,0 


bromcrezon xanh _— Vầng 3,8 — 5,4 xanh da trời 


metyl đỗ 4.2 - 6,2 vàng 


metyl đỏ thắm đỏ thắm 4,8 — 5,4 vàng 


p-nitrophenol_ không màu 3,0—7,0 | vàng 


@»¬ 


xanh 


quy 5,0 - 8,0 | 
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Màu của dạng bazơ 


Chất chỉ thị Màu của đạng axit Khoảng pH chuyển màu 





bromcrezol thắm vàng 52-68 - 


thimol xanh (kiềm) 8,0 — 96 
thimolphtalein 3,3 —10,5 
alizarin vàng —— 101-111 | xxx 


bromthimol xanh 





briliăng vàng - 


phenol đỏ - | vàng 





phenolphtalein 


malachir xanh 11,4 - 13,0 —_ không màu _ 
trinitrobenzen —— không màu 12,0 —- 14,0 


Người ta thường thấm chất chỉ thị lên các băng giấy để dùng thử pH của môi trường, 
thí dụ giấy quỳ tím, quỳ xanh ... Giấy pH "vạn năng" chứa vài chất chỉ thị khác nhau nên 
sẽ cho các màu đặc trưng đối với môi khoảng hẹp trên thang pH. Khi muốn xác định pH, 


| 


chỉ việc nhúng giấy pH vạn năng vào môi trường rồi so sánh màu hiện lên với màu chuẩn 
đã ¡n sắn trên bìa để đọc giá trị pH (phương pháp so rỗàu). 


Chất chỉ thị màu còn dùng để phát hiện ra điểm tương đương trong phép chuẩn độ 
aXIt - bazơ (xem mục 7,10.2). _ 


7.4.4. LỤC AXIT 
ad) LựC axif 


- Lực axit (độ mạnh yếu của axIt) của axit proton trong dung dịch nước được xác định 
bởi mức độ diễn biến của cân bằng sau : | _ 


HA + H;O —— H;O” + A_ _ (7.6a) 
_ [HO HA ] (7.6b) 
[H,O].[HA] 


Vì [H;O] thay đổi không đáng kể nên có thể gộp vào hằng số K để thành K, : 
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H,O”].[AT T1TAT 
= “.- hoặc có thể viết đơn giản là K. = CLẾP Tuệ) 


a—” | ẠC C\ (7.Óc) 
HAI 880M [HAI 


K, đặc trưng định lượng cho sự phân H của axit theo phương trình 7.6a. K, được gọi là 
hằng số axit. Ở một nhiệt độ nhất định, K„ càng lớn (axit phân lì càng nhiều) thì axit càng - 
mạnh. Do đó, có thể dùng K, để đặc trưng định lượng cho độ mạnh của axit. 


Các axit mạnh hơn HạO” (xem bảng 7. 1) phân l¡ hầu như hoàn toàn trong nước. Chẳng 
_ hạn, đối với axit clohidric : 


HCI + H;O ——> H„O” +Œ 


Trong dung dịch chỉ tồn tại các ion CT, HO”, không có phân tử HCI. Vì VÑy không 
thể xác định được hằng số axit của axit clohiđric. 


Các axit yếu, thường phản ứng rất ít với nước, trong dung dịch nồng độ ion HạO” và 
AT nhỏ, nồng độ HA lớn nên K, nhỏ. Vì vậy, để so sánh lực axit của chúng, ngoài việc sử 
dụng giá trị K., để thuận tiện hơn, người ta còn — dùng giá trị pK, : 


Ngược với khi dùng K., giá trị pK„ càng lớn thì axit càng yếu. 
Đối với các axit mạnh, K, > 1, do đó pK, <1, tức pK, có giá trị âm (xem mục 7.6.3). 
Các giá trị K, và pK, đối với một số axit yếu được chỉ ra ở bảng sau : 


Bảng 7.5. Các giá trị K2. và pKạ đối với một số axit yếu ở 25 "C 


mm TT Ix  JH— 
=— =5 km m— 


CHzCOOH 4/7510 4/757 Kông 300.10” 
COz+ HạO (HạCO;) 45. _. | „=. 
HS — Tham | SEN 


Dựa vào bảng 7.5 ta thấy, aXIf HSO- mạnh hơn axit H;PO¿ và axit HạPO¿ lại mạnh 




















hơn axit HNO; ... Đối với axit đa chức, quá trình phân li của mỗi nấc sẽ tương ứng với một 
giá trị K, nhất định và K > Ku > ... >K.... Thí dụ đối với axit HạPO/¿ R > Ki > K 


HỈ 
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Đối với các axit yếu cả hai đại lượng hằng số axit K, và độ điện li œ đều có giá trị nhỏ . 
hơn nhiều so với l. Tuy nhiên, chúng có những điểm khác nhau cơ bản là : giá trị K, đối 
với một axit không thay đổi theo nồng độ, còn giá trị độ điện l¡ œ lại phụ thuộc vào nồng 
độ của dung dịch. Thí dụ : đối với axit axetic khi nồng độ giảm từ 0,1! mol/1 THỜNG 0,0I 
moljl thì độ điện lí œ tăng từ 1,3 lên 4,3 % : 


Nồng độ (mol/1) œ%)  [HỊ pH 
0,1 1,3 0.0013 2,88 
0,01 4.3 0,0004 3,88 


Sở đi như vậy là vì giảm nồng độ axit tức là đã tăng nồng độ nước làm cho cân bằng 
(7.6a) chuyển dịch về phía phân li thêm (theo nguyên lí Lơ Sa-tơ-]liê) dẫn tới tăng œ. Tuy 
vậy, sự pha loãng dung dịch đã làm giảm nồng độ ion H” trong dung dịch từ 0,0013 mol/l 
xuống còn 0,0004 mol/1 nghĩa là làm cho dung dịch kém axit đi (pH tăng từ 2,88 lên 3,88). 


Độ mạnh hay yếu của axit biểu hiện ra ở tốc độ các phản ứng có sự tham gia của ion 


H”. Điều đó có thể thấy rõ khi xem xét tốc độ phản ứng của kim loại tác dụng với axIt, 
chăng hạn : 


Mgự + 2H” —>Mg”' + H; lÌ 


Cho những thể tích như nhau của 2 dung dịch HCI 2M và CH:COOH 2M vào hai bình 
cầu giống nhau. Bịt kín miệng bình bằng hai bóng cao su giống nhau chứa hai mầu magie 
có khối lượng và hình dạng như nhau. Cho hai mẩu magie rơi vào dung dịch axit cùng một 
lúc (hình 7.5a). Một lát sau sẽ thấy bóng cao su ở bình chứa dung dịch HCI phồng lên to 
hơn bóng cao su ở bình chứa dung dịch CHạCOOH (hình 7.5b). Rõ ràng tốc độ thoát khí 
hiđro từ dung dịch axit mạnh lớn hơn từ axit yếu. Tất nhiên, nếu theo dõi thí nghiệm đến 
cùng thì thể tích hiđro thoát ra ở cả hai bên sẽ là như nhau. (hình 7.3.C). 





Hình 7.5. So sánh tốc độ phản ứng của axit mạnh và axit yếu 
a) Khởi đầu, b) Sau vài giây, c) Kết thúc 


b) Xác định hằng số axit 


- Hằng số axit có thể được xác định theo nhiều phương pháp khác nhau : Dựa vào độ 
điện Ì¡ của axit xác định được bằng thực nghiệm (xem mục 6.4.3). 
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Thí dụ : ở 25 “C, dung dịch axit CHạCOOH 0, 01M có độ điện lI œ = 4,3%. "m= tính 


hằng số axit K, của axit axetic ở 25 “C. 
Theo hệ thức (6.22) liên hệ giữa hằng số phân li K, và độ điện li œ ta có : 


2 z 
Cơ xe 0,01.(0,043)/ 
l-œ h I—0,043 


K,= 


a 


K,=1,8.10 


Hằng số axit có thể tính theo phương pháp lập chu trình Booc — tiãbo dựa trên: các dữ 
kiện nhiệt động như : năng lượng 1on hoá, ái lực electron, nhiệt hiđrat hoá, nhiệt hoà tan, 
năng lượng tự do Ip ... Sau đó từ phương trình : 


AG”=-RTInK, 
ta xác định được hằng số axit K,. 
c) Xác định nồng độ các tiểu phân trong dung dịch axit _ 


Các axit mạnh phân li hầu như hoàn toàn (œx~ 1) nên đối với dung dịch loãng của 
chúng, chỉ cần biết nồng độ ban đầu là có thể tính được nồng độ của các ion khác và pH 
của dung dịch. Các axit yếu điện li không hoàn toàn (œ <1), vì thế đối với chúng, ngoài 
nồng độ ban đầu, còn cần biết một trong 3 đại lượng là K., pH hoặc œ thì mới tính được 
các đại lượng còn lại và tính được nồng độ các tiểu phân có trong dung dịch. Thí dụ, ta có 
thể tính [H”], [A”] và pH của dung dịch axit HA có nồng độ ban đầu là C mol/l như sau : 


Trường hợp HA là axit mạnh : HA điện li hoàn toàn trong dung dịch : 


HA —> H + A 
— Nếu nồng độ chất tan C không quá nhỏ, ta có thể bỏ qua nồng độ H” (chính xác là 
HO”) do quá trình tự ion hoá của nước. Khi đó : [H”] = [AT] = C (mol/I). 
và _ pH=-lgC  _ | | (7.7) 
Thí dụ : Hãy tính [H”], [C1] và pH của dung dịch HCI 0,01 M. _ 
Giải : Trong dung dịch nước, HCI phân l¡ hoàn toàn theo phương trình sau : 
HC —> H + Œ 
[H”]=[CI']=0,01M _ 


pH =- Ig[H”] — pH =-lg1.10 ^ = 2. 
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Trường hợp? HA là axit yếu : | 
HA phân l¡ thuận nghịch trong dung dịch, nước cũng tự Ion hoá : 


HÀ => H + A" : —K_ @) 


HO —HB +  OH | K„o @®) 


Ở đây 4 nồng độ [H”], [AT], [HA] và [OH' ] liên quan với nhau nên về nguyên tác, 
muốn tìm nồng độ của 4 tiểu phân đó và pH của dung dịch phải giải hệ 4 phương trình sau : 


K,= [HA 1 () 

h THAI 

Kụ o= (H'J|OH] _ _—_ ( 
€ =[HA] +[A” ] (phương trình bảo toàn khối lượng) (3) 
[H”]=[A"] + [OH']. _ (4) 


Trong thực tế, chỉ khi axit quá yếu, tức là K, xấp xỉ bằng hoặc nhỏ hơn Kho (109) 


thì mới cần xét đến sự phân l¡ của nước (quá trình b), còn nếu axit không quá yếu tức là K, 


lớn hơn nhiều so với K.. o (10 ') thì sự phân li của nước có thể bỏ qua. 
| 5) 


Khi đó ta chỉ xét quá trình (a). Ta lập phương trình (]) như sau : 


HÀ == ` H + A_" (a) 
nồng độ ban đầu (C mol/1) ® 0 -~ 0 
biến thiên nồng độ —X +X +X 
nồng độ cân bằng C—x X X 


Vì bỏ qua sự phân li của nước nên nồng độ cân bằng của [H”] = [A”] = x mol/1 và 


x? 


C—x 





[HA] = C- x. Thay các giá trị nồng độ vào biểu thức 7.6c ta được : K, = (7.8a) 
Có hai trường hợp sau : 
= Nếu K, nhỏ và nếu nồng độ axit C không quá nhỏ thì [H”] << C, do đó có thể 
coi: C—[H”]=C—x «C. | | 
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Trường hợp HA là axit yếu : | 
HA phân l¡ thuận nghịch trong dung dịch, nước cũng tự ion hoá : 
HA £=—=>HẺ + A" : —K (a 
H2O —> H* + OH _Ku.( 
: _ H,O (b) 


Ở đây 4 nồng độ [H”], [AT], [HA] và [OHT] liên quan với nhau nên về nguyên tác, 
muốn tìm nồng độ của 4 tiểu phân đó và pH của dung dịch phải giải hệ 4 phương trình sau : 





K,= [EP AT Đ 

ch THAI 

Kụ o= [H*].[OH ˆ] ` (2) 
C= [HA] + [A ] (phương trình bảo toàn khối lượng) (3) 
[H]=[A ] + IOH]. (4) 


Trong thực tế, chỉ khi axit quá yếu, tức là K, xấp xi bằng hoặc nhỏ hơn K„„ o (1019 
2 


thì mới cần xét đến sự phân li của nước (quá trình b), còn nếu axit không quá yếu tức là K, 


lớn hơn nhiều so với K.. ¿(10 '') thì sự phân li của nước có thể bỏ qua. 
: 2 


Khi đó ta chỉ xét quá trình (a). Ta lập phương trình (L) như sau : 


HRB  “—— .: H + A_" (a) 
nồng độ ban đầu (C mol/1) C 0 ~ _ 0 
biến thiên nồng độ —X +X +X 
nồng độ cân bằng | C—x X X 


Vì bỏ qua sự phân li của nước nên nồng độ cân bằng của [H”] = [A"] = x mol/1 và 


x? 


C—x 





[HA] =C- x. Thay các giá trị nồng độ vào biểu thức 7.6c ta được : K.= (7.8a) 


Có hai trường hợp sau : 


"_ Nếu K, nhỏ và nếu nồng độ axit C không quá nhỏ thì [H”] << C, do đó có thể 
coi: C—[H”]=C—x xC. | | 
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JÃ: 


Khi đó : x = [H”]=[A”]= ./K,.C 
suy ra : pH=  ŒK, — lgC) (7.80) 


=. Nếu K, không nhỏ, giá trị K, và nồng độ C không quá khác nhau, thì từ (7. S) 
phải = phương trình bậc hai đầy đủ : 


xÝ +K,x -K,C=0 tức là [HT + K,[H”"] -K,C =0 (7.8c) 
để tìm nồng độ [H”]. 


Trong cả hai trường hợp, khi đã tính được pH hoặc [H”], ta dễ dàng tính được [A"] và 
[HAI. 


Thí dụ : Tính [H”], [A"], [HA] và pH của các dung dịch sau : 
1) HCN Ö,1 M có pK, =9,19; 
2) HCIO› 0,1 M có pK, = 1,96 ; 
-3) HE0,1 M có pK, =3,19. 
Giải: | _ 
_ l. Đối với HCN : Trước hết ta có nhận xét như sau : pK, = 9,19, suy ra K,= Ïj”?'” 
Thứ nhất, K, của HCN lớn hơn rất nhiều so với Kho nên ta bỏ qua sự phân li của 
HO. Thứ hai, vì giá trị K, nhỏ, mức độ phân l¡ của HCN rất nHỏ, do đó có thể coi 
- [H”] ~ C. Khi đó áp dụng công thức 7.8b ta có : 


= 2 (K, — lgC) = ~ (9,19 + 1) ~ 5, 


[A]=[H*J=10"!=17,910SM. — 

[HA]= 107!~7,9.105~ 10 (phù hợp với giả thiết đã nêu ra là C — x ~ C) 

2) Đối với HCIO› : pK, = 1,96 tức là K, = 1012, 

Thứ nhất K, rất lớn so với 10” , do đó bỏ qua sự phân li của nước. Thứ hai, K, không 


phải là nhỏ và cũng không khác nhiều so với C (107 M), do đó phải giải phương trình bậc 
hai 7.äc : _ 


x? + 1016 x 102% =0 


x=2.8.107 
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Ta được [H”] =[A ]= 2,8.10M và pH = 1,55 ; Ta thấy rằng (H”] và [AT] chỉ nhỏ 

thua Cheo, chưa tới 4 lần, do đó khi tính [HA] không thể bỏ qua chúng được : 
- [HAJ=10”!—2,8.10”=7,2.10M. 

3) Đối với HF : | 

IgK, = ~(3,19) = 0,81 — 4 — Kạ = 6,5.10” 

Tương tự, như đối với HCIO›, phải giải phương trình bậc hai : - 

[HJÝ + 6,5.10 '[H”] - 6,5.10 ” =0 
ta được [H”]= [AT] = 7,7.10ÌM — pH =2,11 ; [HA] = 10”! ~ 7,7.10”” = 9,23.10 “M. 

Trong 3 trường hợp trên, dung dịch axit clorơ 0,1M có pH nhỏ nhất tức nồng độ ion H” 
lớn nhất, nó là dung dịch axit mạnh nhất. Axit xianhiđric 0,1M có pH lớn nhất, nó là dung _ 
dịch axit yếu nhất. Vì 3 dung dịch axit đã cho đều có nồng độ như nhau, do đó có thê thấy 
ngay rằng axi nào có pK„ càng nhỏ (K„ càng lớn) thì sẽ có pH càng nhỏ tức nông độ [H"] 
càng lớn. | 
7.4.5. LỰC BAZƠ 

4) Lực bazơ 


Bazơ quen thuộc nhất là ion hidđroxyl OH.. Nó được tạo ra do sự phân l¡ của các 
hiđroxit kim loại, hoặc do phản ứng chiếm proton của nước : _ 


H.O ` _ 
NaOH (r) =—= SN uy? OH Tú) 


NHạ„u + HO —— NH¿ + OH. 
F__ +HO C——HF„¿y¿+OH” 

Hidroxit của các kim loại kiềm, kiềm thổ (trừ Be) đều là những bazơ mạnh. Trong đó, 
NaOH, KOH, và Ca(OH); được dùng phổ biến nhất. Các bazơ mạnh phân li hoàn toàn 
trong nước nên tạo ra dung dịch chứa ion hiđroxy] với nồng độ lớn. Các bazơ yếu chỉ tạo ra 
dung dịch chứa ion hiđroxyl với nồng độ nhỏ. Để biểu diễn lực bazơ (độ mạnh yếu của 
bazơ) người ta cũng sử dụng hằng số bazơ Kẹ. 


Đối với các hiđroxit kim loại : 


M(OH), —— MÌ” + nOHˆ 


[M"?]IOH- ]" 
[M(OH), ] 


p= _ (70a) 
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Đối với các bazơ nhận proton từ nước (kí hiệu là B), ta có : 


Bq„u + HạO —> BH” + OH- (7.9b) 
R ¬ 
LAI. (79c) 
LBị 
Hãng số bazơ Ky thường nhỏ, nên để thuận tiện người ta cũng dùng đại lượng pKy : 
pKẹụ = — IgK¿ = B= ¬¬ _ —¬ (710) 
Ky _ 


Ở một nhiệt độ nhất định, giá trị Kp, càng lớn (pKp càng nhỏ) thì bazơ càng mạnh, K, 
càng nhỏ (pKp càng lớn) thì bazø càng yếu. Bảng 7.6 cho biết giá trị K, và pKy của một số 
bazơ thường gặp. lon OH_ phản ứng với nước lại tạo ra nước và chính nó : 

_—_— OH + HạO ——>OH + H;O 

Nên khi áp dụng biểu thức (7.9b) (ion OH_ đóng vai trò bazơ B) thì ta được K;¿ của 

OH bảng l. : 


Bảng 7.6. Hằng số bazơ Kụ và pKu đối với một số bazơ yếu ở 25 ”C 
KG |mQ PM 
3 + 
























10,82 





p pẾb | 
(CaH;)aN 52.10” 328 | CHạCOO 57.1019 
K) : 
—5 ~l116 
la  |40 lạ [ajgÐ 


Bảng 7.6 cho thấy anion của các axit yếu như HạS, HCN, H;CO; là các bazơ tương đối 








mạnh, còn anion của các axit mạnh như HNO2, HCI là các bazơ rất yếu. Bảng 7.1 thấy NHạ, 
F' và các bazơ đứng trên OH' đều là các bazơ yếu hơn OH” (kí hiệu là B). Vì thế, trong 
quá trình cạnh tranh để chiếm proton, OH” luôn thắng chúng, do đó cân bằng sau luôn lệch - 
về phía trái, nghĩa là: B + HO „—>_.BH” + OH. 
Ngược lại, các bazơ mạnh như OH' và các chất đứng dưới OH” trong bảng 7.1 là các 


bazơ mạnh, do đó, trong phản ứng với nước chúng sẽ chiếm hoàn toàn proton và tạo ra OH .. 
từ nước : ˆ 
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HO” + H,O — HO + OH 
NHy +tHOy ——>NHạ+ OH 
H +HOp —>Hạạy + OH 
CHịy + H;ạOq ——> CHạ¿¿y + OH 
Tóm lại, aXIt nào cho proton mạnh hơn HạO” thì là axit hi Còn OH và các bazơ 
nào nhận proton mạnh hơn OH thì là bazơ mạnh. _ 
b ) Xác định nồng độ các tiểu phân trong dung dịch bazơ 


Các bazơ mạnh là chất điện li hoàn toàn trong nước. Vì vậy, chỉ cần biết nồng độ ban 
đầu của bazơ có thể tính được nồng độ OH”, pOH và pH của dung dịch. Chẳng hạn, ta có 
bazơ mạnh M(OH),, nồng độ ban đầu là C (mol/l). Trong dung dịch : 


M(OH), — yM* + nOH 
[OH] =nC; pOH = - Ig(nC) —— (1a) 
Khi đó pH = 14 ~ pOH _ 
SUY Ta : pH = 14 + lgínC). _ _ (7.11b) 
Khác với bazơ mạnh, đối với bazơ yếu ngoài nồng độ ban đầu ra cần phải biết thêm 
một đại lượng nữa, thí dụ Ky hoặc pK¿ thì mới tính được [OH' ], pOH và pH của dung dịch. 


Chẳng hạn, ta có bazơ yếu B nồng độ ban đầu là C mol/1, hằng số bazơ là K;. Nếu Ky lớn hơn 
nhiều so với Kù_ o ta có thể bỏ qua sự phân li của H;O và tính [OH ], pOH, pH như sau : 
5¿ : 


B + HO —>BH + OH” 


Nồng độ ban đâu, C (mol/) € : 0 0 
Biến thiên nồng độ, (mol/l).. — x _ +Xx +x 
Nồng độ cân bằng, (mol/) C—x X —x 


Nghĩa là nồng độ cân bằng của [BH”] = [OH”] = x (mol/1), [B] = C - [OH'] (mol/) 


2 ” 
Kiiđoncisec eo. 


= —> 
C.x C—-[OH ] 
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x“+ Kyx— K,C=0 hay [OH]J“+ K¿[OH”]- K,C =0 (7.11c) 
_ “=. Nếu K, không nhỏ, giá trị Ky và nồng độ C không quá khác nhau, thì phải giải 
phương trình bậc hai ứ1 Ic) để tìm OH', pOH và pH của dung dịch. 


=.. Nếu K,;nhỏ và nồng độ C tMHjờ” quá nhỏ, ta có thể tính gần đúng như sau : 
vì [OH ]<<Œ. Nên có thể COI C—-[OH ]>x 


Khi đó :[OH ]Ý = Kạ.C —->[OH"]= ¬ (7.12a) 
pOH = + pKg— _ lợC _ (7.12b) 
9 2 _ | 
l l ¬ 
SUy Ta : pH = l4-— 5 pKy + 5 lpC _ (7.12c) 


Thí dụ : Tính [OH' ], pOH, pH của dung dịch NHạ 1,5M biết K¿ của NHạ là 18.10”. 
Giới - | s— 
NHạy¿);y + HO c—=` NH/ +OH 


_ [NH JIOH”] [OH ] 
—^—— =K,=———— 
JNH; ] L5—[OH' ] 


Vì Kỹ nhỏ, nồng độ 1,5M không quá bé nên 1,5 —- [OH ] ~I1,5. Áp dụng công thức 
_7.12a ta có : | 


[OH”]= xÏ1,5.1,8.10”Ê = 5,2.10') (M). 


pOH = - Ig(5,2.10 ”) = 2,28 (có thể dùng công thức 7.12b) 
pH = 14 ~ pOH = 14 — 2,28 = 11,72 (có thể dùng công thức 7.12c) 
7.4.6. MỐI QUAN HỆ GIỮA LỰC CỦA AXIT VÀ LỰC CỦA BAZƠ LIÊN HỢP VỚI NÓ 


Ở mục 7.3 chúng ta đã thấy trong dung dịch nước, axit khi phân l¡ thì tạo ra bazơ liên 
hợp với nó. Ta hãy xét mối quan hệ giữa lực của axit HA và lực của bazơ liên hợp A: _ 
HA+H;O ——> HO” + A- 
[A ][H,O”] 


th THAI 
A_ + H;O ——— HA +OH 
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+ _ [HAIIOH"] 
Ky —= “nh 
[A ] 
Nhân K, với K; ta được : 


_ [H,O”][A”] [HA][OH"] 


K,„K | =[H,O”][OH]=K 
a'2>b [HA] [A_] [ 3 lÍ Ì HO 
Ở 25 °C (298 K) sẽ có : K„.Ky = [HạO*][OH ]= K,„ ¿ = 10! _— Œ.13a) 
2 
Suy ra : pK, + pK, = 14 _ (7.13b) 


Trong các dung môi khác nước, đối với một cặp axit — bazơ liên hợp, cũng có các hệ 
thức tương tự. | ;.Ó 

Đối với cặp bazơ và axit liên hợp B/BH” trong nước cũng có các hệ thức tương tự như 
đối với cặp axit — bazơ liên hợp HA/A : 


| X... 
K cty bím) = 1Ô _ ¬¬ (7.14a) 


và - PK BHĐ + PKp(œ) R 14 (7.14b) 


Các biểu thức 7.13a và 7.13b, 7.14a và 7.14b cho thấy, nếu K, càng lớn (tức axIí càng 
mạnh), thì K; càng nhỏ, tức là bazơ liên hợp với nó càng yếu. Ngược lại, nếu K;, càng lớn, 
(tức là bazơ càng mạnh) thì K, càng nhỏ, nghĩa là axit liên hợp với nó càng yếu. Biết pK, 
có thể tính pKy và ngược lại. Vì thế, đối với các bazơ hữu cơ (amin chẳng hạn) trong các 


bảng tra cứu, người ta thường cho giá trị K, hoặc pK, của axit liên hợp với chúng. Thí dụ : 
Bazơ CHaCH›NH; (CH;NH;),NH (CHạCH;)2N : CzH,NH;› 
pK, (BH”) 10,607 10,98 - 10/72 4,62 


7.4.7. NHỮNG YẾU TỐ ẢNH HƯỞNG ĐẾN LỰC AXIT VÀ BAZƠ BRONSTET 


Nói đến lực axit trong dung dịch nước chính là xét xem phân tử phân l¡ ra proton dễ 
hay khó. Còn về lực bazơ thì phụ thuộc vào khả năng của phân tử phân li ra ion OH hoặc 
khả năng nhận proton mạnh hay yếu. Để giải thích sự biến đổi lực axit và bazơ ta cần xét 
xem hiệu ứng của độ âm điện, bán kính nguyên tử và năng lượng liên kết. 
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da) Hiẩrua phi kim (E —H) 


Độ âm điện tăng, lực axit tăng 


Nhóm VIA 
CHạ NHa HO 
pKa = 33 pKa = 14 

PHx. HaS 


pKạ=27 ` |pK,=7 
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— Dọc theo chu kì, lực axit của các hiđrua phi kim tăng (bảng trên). Chính độ âm điện 
của phi kim E xác định xu hướng đó. Bởi vì khi đệ âm điện của E tăng, mật độ electron 
quanh H bị giảm mạnh, liên kết E — H trở nên phân cực hơn. Kết quả là H” dễ chuyển tới 
nguyên tử O của các phân tử nước bao quanh. Trong dung dịch nước, các hidrua từ nhóm 
[HA đến nhóm VA không phải là axit, hoặc là axit rất yếu, nhưng từ nhóm VỊA và VIIA thì 
lực axit tăng lên. Chẳng hạn, HCI là axit mạnh hơn H›S vì độ âm điện của CI (3,0) lớn hơn 
của S (2,5). _ 

Dọc theo nhóm, từ trên xuống lực axit của các hiđrua phi kim tăng (bảng trên). Chính 
năng lượng liên kết E — H xác định xu hướng này. Bởi vì khi bán kính phi kim E tăng lên, 
độ dài liên kết E — H tăng theo và độ bền liên kết giảm dần, do đó khả năng tách H” cũng 
tăng. Chẳng hạn, lực axit dự đoán sẽ tăng theo trật tự : 

¬¬ HFE << HCI <HBr < HI 
Khuynh hướng tương tự cũng thấy ở các hiđrua nhóm VỊA. 
HO < H;S < H;% < H;Te. 


Thực tế cho thấy trong dung dịch nước, các axit HCI, HBr và HI đều là các axit mạnh. 
Lực axit của chúng và của các axit mạnh khác trong nước là như nhau (xem mục 7.5.l.b và. 
bảng 7.11). Đó là do lực bazơ của nước mạnh, nên nước có hiệu ứng san bằng lực axit của 
các axit mạnh. Khi dùng dung môi kém bazơ hơn nước, chẳng hạn, axit axetic khan (xem 
mục 7.6.2 thì sẽ thấy trật tự về lực axit đúng như dự đoán. | 


b) AxtI và bazơ chứa oxi 


Các hợp chất chứa nhóm E - O — H có thể là axit, bazơ hoặc lưỡng tính tuỳ thuộc vào 
vị trí của E trong bảng tuần hoàn và vào độ âm điện của E. Hidroxit của các kim loại tiêu 
biểu nhóm I và II như NaOH, KOH, Ca(OH)›, Ba(OH)»; ... là những bazơ mạnh vì liên kết 
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ở các hợp chất này có thể xem như liên kết ion, nên chúng đễ dàng phân l¡ thành OH'. Khi 
độ âm điện của E tăng lên thì liên kết giữa E và OH trở thành cộng hoá trị, làm cho liên kết 
O - H trở nên phân cực đến mức H” của nó có thể kết hợp với HO thành ion HạO” trong 
nước, nghĩa là hợp chất thể hiện tính chất axit. Thí dụ : 


H-O-C1 + HO — H;O” + OCL 


Đối VỚI các OXxI aXIf (HO),EO,. hai ¡ yếu tố xác định lực axit của chúng là độ âm điện 
của phi kim trung tâm E và số nguyên tử oxi (giá trị m) liên kết với E. 

Đối với các oxi axIt có cùng số nguyên tử Ô quanh E thì lực axit tăng theo độ âm điện 
của E (Bảng 7.7), chăng hạn, lực axit giảm theo trật tự : HOCI > HOBr >HOI. 

Tương tự có : lực axit của (HO),SO»› > (HO);SeO› 

_ lực axit của (HO);PO >(HO)2AsO 
Bởi vì độ âm điện của E càng Dạng thì liên kết O —- H càng phân cực hơn, càng dễ phân 
li ra H”. | 


Đối với các oxi axit có số nguyên tử O ở quanh E khác nhau, thì lực axit tăng theo số 
nguyên tử oxi (Bảng 7.7) chỉ ra sự biến đổi lực axit của một số oxi axit khi m tăng dần). Bởi 
vì nguyên tố oxi có độ âm điện lớn, nó hút electron khỏi E làm cho liên kết O — H phân cực _ 
hơn, do đó, càng nhiều nguyên tử O thì càng dễ phân li ra H”. Thật vậy, từ bảng 7.7 ta thấy. 
lực axit của (HO)CI < (HO)CIO <(HO)C1O;› < (HO)C]O:. 


Tương tự, lực axit của (HO)NO < (HO)NO;; (HO);SO < (HO);SO;. 


Bảng 7.7. Sự biến đổi lực của một số oxi axit (HO)nEOm trong nước theo giá trị của m (các 


giá trị pK < 0 là các giá trị pKạ quy đổi về dung dịch nước) . 





















m=3 
Axit rất mạnh 
_ PpKạ<0 


m = Ï 
AxIt yếu và trung bình 


pKÉạ = 2+4 


m=0 






m = 2 
AxIt mạnh 
pKa< Ì 


axIt rất yếu 


pKa=7+ lI 








(HO)4B( pK, = 9,22) - 


HO)xSi (pK, = 9/7 _ 
(HO)4Sĩ (pK, = 9,7) (HO)NO» (pK, =—1,4) 







(HO)NO (pK, = 3,3) 
(HO)43AsO (pK, = 3,5) 
(HO)2SO (pK, = 1,87) 
(HO)2S%eO (pK, = 2,62) 
(HO)+TeO (pK, = 3,5) 
(HO)CIO (pK, = 1,94) 













(HO)2As (pK, = 9,30 






(HO);SO; (pK, = —2) 
(HO)z§eO› (pK, = -3) 






(HO)¿Te (pK, = 8,8) 
(HO)CI (pK, = 7,5) 

(HO)Br (pK, = 8,68) 
(HO)I (pK,„ = 10,63) 







(HO)CIOz (pK, = —10) 
(HO)MnO2 (pKạ = ~2,3) 






(HO)CIO» (pK, z -l) 
HOBrO› (pK,„ = 0,7) 


ĐÀ, 92 


Đối với các oxi axit đa chức, phân l¡ theo nhiều nấc. Giá trị của các hằng số axit theo 
các nấc tỉ lệ với nhau gần theo các luỹ thừa sau : _ 


K. :K_ :K, .„=1:107;107!9,. 
"- Hộ, - SẠy 


Thí dụ, đối với axit photphorIc : 


HạPO¿ + HO —— HO” + H;PO; K, =7,5.10” 
HạPO¿ I0 =s HạO” + HPO7”. _ K_ =6.31.10” 
2 
2— + 3— = sử 
HPOZ + HạO —— HO” + PO; K, = 126.10 


Điều này có thể giải thích do yếu tố tính điện : Khi điện tích âm tăng lên thì sự nhường 
proton càng khó khăn hơn. 


Khi nguyên tử E của nhóm E — O — H hút electron một cách trung bình thì Mở: chất có 
thể hoạt động như một axit hoặc nh một bazơ. Thí dụ như AI(OH):a : 


AI(OH)z„ + 3H! — AI” + 3H;Oạ_ 


_ Al(OH)s„ + OH~ ——> [AI(OH)„T” 

Tính chất lưỡng tính xuất hiện ở các oxit hoặc hiđroxit của các nguyên tố có bán kính 
cộng hoá trị trung gian và ở trạng thái oxi hoá trung gian như thấy ở các dãy hợp chất sau đây : 

— Dọc theo chu kì, tính axit tăng ˆ _ 

| | H IH IV. V VỊ VHI 

NaOH Mg(OH, AI(OH); Si(OH), OP(OH); O;S(OH), O›C1(OH) 

bazơ mạnh bazơ lưỡng tính axi: yếu aXIt axIt mạnh aXIf rất mạnh 

— Dọc theo nhóm (cùng số OXi hoá) tính axit giảm. _ 

B(OH); Al(OH, Ga(OH, ImOH);  THOH); 

aXIf lưỡng tính lưỡng tính - bazơ bazơ 


Cùng một nguyên tố, tính axit tăng khi số oxi hoá tăng. 


sử” +3 +4 +5 +6 +7 
Mn(OH), Mn(OH), MnO, H,MnO, H,MnO, HMnO, 
bazơ bazơ yếu lưỡng tính axII _— 8xIt mạnh axIt rất mạnh - 
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Đối với các oxi axit đa chức, phân l¡ theo nhiều nấc. Giá trị của các hằng số axit theo 
các nấc tỉ lệ với nhau gần theo các luỹ thừa sau : 


KỚK, EK s21 10 zÏ0" 
s Bà §¿ 3 


Thí dụ, đối với axit photphorIc : - 


_ _ _ -3 
HạPO, + HO —— HO” + H;PO/ K, =7,5.10 
H;ạPO ¿+ HạO HạO” + HPO?”. _ K. =6,31.10” 
2 
2m + 3- __ zÌP 
HPOZ + HạO —— H;O” + PO7 K, = 1,26.10 


Điều này có thể giải thích do yếu tố fính điện : Khi điện tích âm tăng lên thì sự nhường 
proton càng khó khăn hơn. 


Khi nguyên tử E của nhóm E - O - H hút electron một cách trung bình thì ĐẸP chất có 
thể hoạt động như một axit hoặc như một bazơ. Thí dụ như Al(OH)+a : 


AI(OH);„; + 3H” ——> AP* + 3H,O,, 


_ AIOH}s„ + OH” ——> [AI(OH)x]' 

Tính chất lưỡng tính xuất hiện ở các oxit hoặc hiđroxit của các nguyên tố có bán kính 
cộng hoá trị trung gian và ở trạng thái oxi hoá trung gian như thấy ở các dãy hợp chất sau đây : 

— Dọc theo chu kì, tính axit tăng - 

| H IH IV. V VỊ VI 

NaOH Mg(OH), AlOH) S/(OH) OP(OH; O›;SOH) O;CIOH) 

bazơ mạnh bazơ lưỡng tính axi: yếu aXIf axit mạnh axit rất mạnh 

— Dọc theo nhóm (cùng số oxi hoá) tính axit giảm. 


B(OH)a AI(OH)a Ga(OHx4  In(OH)a TI(OH)a 
XI - lưỡng tính lưỡng tính  bazơ bazơ 


Cùng một nguyên tố, tính axit tăng khi số oxi hoá tăng. 


Thẻ _ +3 +4 : +5 +6 +7 
Mn(OH), Mn(OH), MnO, H;ạMnO, H,MnO, HMnO, 
bazơ bazơ yếu lưỡngtính axit — axIt mạnh axit rất mạnh . 
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Sự biến đổi lực bazơ của các anion khó giải thích hơn. Nói chung các anion nhỏ hoặc 
mang điện tích âm cao như F, 0. N”, CO2- ... thường là các bazơ mạnh hơn so với các 
-_ anion lớn hoặc mang điện tích âm thấp như I, s^ MnO“—.... bởi vì chúng hút proton 
hoặc liên kết với axit Liuyt mạnh hơn. Căn cứ tốt nhất để dự đoán lực bazơ của các anion là 
dựa vào axit liên hợp của nó. Anion nào là bazơ liên hợp của axit yếu thì là bazơ mạnh, 
anion nào là bazơ liên hợp của axit mạnh thì là bazơ yếu (xem bảng 7.] và 7.12). 

C) Lục axit của các ton kim loại hiđrat hoá 

Dung dịch nước của một số Ion kim loại có tính axit bởi vì ion kim loại hiđrat hoá đã 
chuyền H” cho nước. Ta xét muối nitrat kim loại M(NO2),ạ khi tan vào nước, catlon bị tách 
ra và bị bao bọc bởi một số nhất định các phân tử nước : - 


MAÑNO¿),¿ + xHOạ, ——>[M(H¿O),] (aa) † nNO 2a) 

Nếu ion kim loại M"*có bán kính lớn, điện tích dương nhỏ (như Na”, K, Ca””) thì rất ít ảnh 
hưởng đến các phân tử H;O bị hiđrat hoá, do đó hầu như không làm tăng lực axit của chúng. 

Nếu ion kim loại M”” có bán kính nhỏ và điện tích lớn thì nó có mật độ điện tích 
dương cao và hút mạnh electron từ nhóm O — H của phân tử nước hiđrat hoá làm cho liên 
kết O — H trở nên phân cực và HỶ tách ra được. Khi đó, ion kim loại hiđrat hoá thể hiện 
tính chất axit : 


[M(H;O),]( + HO, —— [M(H2O)Q, - ¡ị (OH)]CC”” + HạO q2) 


Sự thể hiện tính chất axit của ion nhôm hiđrat hoá, [Al(H,O)s]ˆ° được minh hoạ ở hình 7.6. 


“` 


KT ngc, 


Tg 








[AI(H,O),J” H,O (AIH,O),OHỊ” Hạo” 


+ 
Hình 7.6. Nguyên nhân tính axit của ion AI hiđrat 
Mỗi ion kim loại hiđrat hoá có một giá trị hằng số axit K, đặc trưng cho lực axit của nó 
như chỉ ra dưới đây : _ _ | 
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ảq 


610” 4.10 1.107 1.107 4.10 3.108 3.10° 1.107 2.1091.10 
“———=——— _-ễ_—ễ_-==----— 


Lực axIt tăng 


7.5.* TÍCH SỐ ION CỦA DUNG MÔI PROTON 


_Fes Sn“t CrỶ* AT” Be“? Cu“? Pb'? Zn?† Co?f Ni?? 
aq aq aq aq aq aq aq aq aq 


Một vấn đề quan trọng ở thuyết proton là luận điểm về sự tự phê li của dung môi xảy 


ra với sự tách proton. Đối với nước : 


HO + HO —>H;O” + OH". 
Đối với axit sunfuric khan, quá trình tự phân l¡ như sau : 
Còn đối với amoniac lỏng thì quá trình đó là: 


NHạ + NHyạ ——> NH +NH› 


Tổng quát có thể viết quá trình tự phân li của dung môi proton như sau : 


HB+HB c—— HE +B 
axI bazơ 


Ở đây HB là kí hiệu cho công thức chung của dung môi proton 


Áp dụng định luật tác dụng khối lượng cho cân bằng trên ta viết được : 


a .äd 
H,B!”B 
2 
Â“ng 


Khpg = 


(7.15) 


Quá trình tự phân li của dung môi là rất yếu. Vì thế, hoạt độ của các ion chính bảng 
nồng độ, còn dung môi coi là chất nguyên chất nên hoạt độ chấp nhận là 1. Do đó ta có 


được : 


Kụp = [HạBỶ].[B ] 


Kụup được gọi là hằng số tự phân li của dung môi HB. Đó là đặc trưng định lượng cho 


đại lượng pKng = —lgÉug . Bảng 7.8 chỉ ra một số giá trị pKug, 


sự tự phân li của dung môi. Sự tự phân li của dung môi càng mạnh, nghĩa là hằng số Kụp 


càng lớn thì lực axit của nó càng lớn. Cùng với đại lượng K¡;p, người ta còn thường dùng 
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Bảng 7.8. Giá trị pKhp đối với một vài dụng môi ở 25°C 
JẪm —  JPem —— Tâm 
HạO : CHẠOH _ 
NHạ (ở~33,4°C). _ C;H;OH 
NH; (ở -50 °“C) | HF 


CH;COOH cỏ CHỊCN _ 
HCOOH : DMSO) (đimety] sunfoxIt) 


| HạSO/ (ở 10 ®) S_ | HCN (ở 12 °C 


HNO2 (ở - 40 °C) _ HO; 
H:PO, - | NạHa 





7.6.* PHÂN BIỆT LỰC AXIT - BAZƠ BRONSTET TRONG CÁC DUNG MÔI 


7.6.1. TRONG DƯNG MÔI NƯỚC 
a) pK của các cặp axit — bazơ của nước 


_Ở trên ta đã biết, nước là một dung môi lưỡng tính. Nước đóng vai trò axit trong cặp 
axit bazơ (H;O/OH ): "¬ 


_HạO —> H'+OH" 
Nó lại đóng vai trò bazơ trong cặp axit — bazơ khác (HạO”/H;O): - 


H2O + H” _. H;O” 


Phản ứng tự phân li của nước có thể coi là tương tác axit — bazơ của hai cặp axit — bazơ 
của nó : 


HO + HO ———> OH + HO” - (a) 
axil  bazơ2 bazơl axIt2 


“So sánh phản ứng (a) với phản ứng phân li của axit HA trong nước (phản ứng 
7.6a, mục 7.4.4) ta tính được K„ của H;O (K, „„ ọ) theo biểu thức 7.6c như sau : 
" nhà _ : 


_IJOH ][H,O ] 


K 
a,H;O [axit 1] 
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và axitl chính là nước nên nồng độ được coi là bằng hoạt độ và bằng 1. Do đó ta có : 


= + -14 › O 
K¿w,o=IOH ][HạO”]= Kụ, o= 10”'* ở 25 °C. 


và  — pK HO” 14. 


a, 
Vì OH. là bazơ liên hợp của axit HạO từ biểu thức 7.13b suy ra : 


lò Tp = PKHo —PK:Ho =l4-— 14 : 0. 


Vâ sẻ : 
ậy bề toi: Ò 


" Tính Ky và pKy của bazơ nước : 
Khi nước đóng vai trò bazơ (cân bằng a), so sánh (a) với phản ứng bazơ nhận proton từ 
nước (7.9b) mục 7.4.5, ta tính được Kẹ của nước theo biểu thức [7.0c] : 
_[H,O”]IOH ] 
b.H.O  [bazơ2] 
_ Vì bazơ 2 chính là HO nên nồng độ bằng hoạt độ và bằng 1. Do đó ta có : 


+ = _ `... 
K\ HO =[H:O ][OH ]= Kho = 10 


và | PŠb,H,o = l4 


Vì HạO” là axit liên hợp của bazơ HO, nên SUỳ Ta : 


PK Ho! z l4— PK no =l4-— l4 =0 
Vậy : PÊ Ho" =0. 
Tóm lại ta CÓ : PK, H,O“ =pK, H,0) =l4. 

ă Hot TE v2 5 


b) Khoảng phân biệt lực axit trong dung mÔi nHỚC 
Các axit có lực axit mạnh hơn H 2O”. 


Ở mục 7.4.4 đã biết, trong nước, bất kì axit nào mạnh hơn HO” thì đều chuyển hoàn 


toàn proton cho bazơ nước để tạo thành HạO”. Hệ quả là không một axit nào mạnh hơn 
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HO” tồn tại được trong nước. Vì vậy, không thể xác định được các giá trị pK, của chúng. 
Chẳng hạn, không có một thí nghiệm nào tiến hành trong nước mà có thể nói lên rằng axit 
clohidric hay axit bromhidric là mạnh hơn, vì cả hai thực chất đều phẩn ứng hoàn toàn với 


nước để tạo thành HạO” : 


HX + HạO ——>HO” + X” 

Trong dung dịch không còn tồn tại phân tử HX, nên không thể xác định được giá trị 
pK, của HCI và HBr. Do đó, người ta nói rằng, nước có hiệu ứng san bằng độ mạnh của các 
axit mạnh, nó làm cho tất cả các axit mạnh đều có lực axit của axit HạO” tức là các axit 
mạnh đều có độ mạnh ngang nhau ở trong nước. Nói cách khác, ¿xi mạnh nhất tFOHØ HHƯỚC 
là H;O”. 

Ở mục a, ta đã tính được pK Du yệ 0. Do đó, trong nước, tất cả các axit mạnh hơn 

+ à; 3 
HO "sẽ có pK, nhỏ hơn pK,„ của HạO”, nghĩa là pK, < 0 (pK¿ của bazơ liên hợp > 14). Tuy 
nhiên, ta không thể dùng nước làm dung môi phân hạng chúng được (vì hiệu ứng san bằng). 
- Như vậy, đối với tất cả các axit có pK,„ < 0 ta không thể phân biệt lực của chúng trong 


(Jung mÔi HưỚc. - 
Các axit có lực axit yếu hơn H;O” 


Các axit có lực axit yếu hơn HạO” nhưng mạnh hơn H;O, đó là các axit có 0 < pK, < 14. 
Những axit này chỉ chuyển một phần proton cho nước, do đó, người ta xác định được pK, 
của chúng, nghĩa là đã phân biệt một cách định lượng lực axit của chúng. Thí dụ, đối với: 
ảXIf axetIc : | 


CHạCOOH + H;O ——>CH;COO' + HO” 


Trong dung dịch tồn tại các ion CH;COO , HạO” và cả phân tử CH;COOH. Bằng thực 
nghiệm người ta xác định được nồng độ [CH;COO ], [H:O”] và [CH;COOH]. Thay vào 
phương trình (7.6c) tính được K,. của CH2COOH. 


s [CH,COO”](H,O”] 


: =1,75.107” ở 25 °C 
[CH,COOH] 
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Tương tự, đối với axit xianhiđric người ta xác định được K, new = 6,5.10”'” ở 25 °C. 
Dựa vào các giá trị K, ta có thể nói axit axetic là axit mạnh hơn axit xianhidric khoảng 
30 000 lần. 

Đối với các axit yếu hơn HạO tức là có pK„ > 14 cũng không phân hạng được bởi vì 
(rong nước chúng đóng vai trò là bazơ. Để xác định lực axit của chúng (K„) phải dùng dung ` 
môi khác nước (xem muạc 7.6.2). 


©c) Khoảng phân biệt lực bazơ trong dung môi nước 


Trong nước, bất kì một bazơ B nào mạnh hơn OH (xem bảng 7.1) đều phản ứng hoàn 


toàn với axit nước để tạo thành OH' : 


B+ HO ——› BH” + OH 


Hệ quả là không một bazơ mạnh nào tồn tại được trong dung dịch nước. Thí dụ, ion 


amit NH, không có mặt trong dung dịch nước vì phản ứng sau xảy ra hoàn toàn : 
NH, + HO ——> NH; + OH. 
Tương tự, bazơ mạnhH cũng phản ứng hoàn toàn với nước : 


H + HO -——>H; +OH: 


Vì vậy, không thể tiến hành các thí nghiệm trong dung môi nước để phân hạng được 
hai bazơ mạnh trên do không có cân bằng nào để xác định được giá trị pKẹ của chúng. 

Do đó, người ta nói : Nước cũng có hiệu ứng san bằng độ mạnh của các bazơ mạnh. 
Nghĩa là tất cả các bazơ mạnh đều có độ mạnh ngang nhau ở trong nước. Nói một cách 
khác, tất cả các bazơ mạnh hơn OH đều không tồn tại được trong nước mà phản ứng hoàn 
toàn với nước tạo ra OH'. Vậy, bazơ mạnh nhất có thể tồn tại trong nước là OH'. 


Ở mục a đã tính được : PÊ co = 0 theo suy luận thì ở trong nước pKy của những 


bazơ mạnh hơn OH đều nhỏ hơn pK¿, của OH, nghĩa là pKp < Ö (pK, của axit liên hợp với 
chúng > 14). Tuy nhiên, không thể dùng nước làm dung môi để xác định pKy của chúng, 
tức là không so sánh được độ mạnh của chúng. 


Như vậy, đối với rất cả các bazơ có pKy < 0, ta không thể phân biệt được lực của 
chúng trong dung mÔi nước. 
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Đối với các bazơ yếu hơn OH nhưng mạnh hơn HO tức là pKạ› của chúng thoa mmãn 
biểu thức 0 < pK, < 14 (chẳng hạn như NH:, các amin ...), thì chúng chí phản ứng một 
phân với nước, nên tương tự như đối với các axit yếu, người ta xác định được pK;, của 

chúng (mục 7.4.5). nghĩia.là phân biệt một cách định lượng lực bazơ của chúng. Khi 
_ pKụ >14 tức là bazơ yếu hơn H;O. ta cũng không xác định được lực bazơ của chúng trong 
dung môi nước. Muốn xác định được lực bazơ của chúng phải dùng dung môi khác nước 
(xem mục 7.6.3). - | 
Như vậy, ong dung môi nước, chỉ phán biệt dược lực bazơ của các bazơ có 


() <pKy < L1 tức tà axit hên hợp với chúng có l4 > pK >3 0). 


Kết luận : Trong dung môi nước, chỉ những cặp axIt/bazơ có 0 < pK,< l4 hoặc 
0 < pK¿ <l4 mới biểu hiện được độ mạnh yếu khác nhau, nên mới phân hạng được. Đó là 
các axit, bazơ yếu và trung bình. Còn những axit mạnh (pK, < 0), bazơ mạnh (pK, < 0). 
hoặc aXL rất vếu (pK,> 14) và bazơ rất yếu (pKạ, > 14) thì không phân biệt được độ mạnh 
của chúng trong dung dịchnước. - " ¬¬ 

“Nói cách khác, khoảng phản biệt được lực của các axit hoặc lực của các baZơ Irong 


nước là () + l2. Cá trị này chính là pK của quá trình tự phân l¡ của nước. 
7.6.2. TRONG DƯUNG MỖI KHÁC NƯỚC : 
da) Ảnh J9 của (lung môi đến lực dxH! — bazở 


Ở mục 7.6.1 ta đã biết trong nước, nếu một axit có Ø < pK,< 14 thì nó phân li thuận 
nghịch, còn các aXit có pKạ < 0 (chính xác hơn là pK, << 0) thị chúng phân lI hoàn toàn. 
Đối với các axit loại này, để có một cân bằng axit - anion có thể đo được thì cần phải dùng 
dung môi có lực axit mạnh hơn nước, chẳng hạn, axit axetic khan. 

Bởi vì khả năng nhận proton của CH;:COOH nhỏ hơn so với nước, nên những axII 
mạnh có thể chuyển proton hoàn toàn cho H;O thì không thể chuyển proton hoàn toàn cho 
CH;COOH được. Thí dụ : trong nước, axit HCIO¿, HNO¿ phản ứng hoàn toàn với HO : 

| HCIO,+ HO  ——>HạO” + CIO, 
HNO; + HO  ——>H;O  +NO; 
Còn trong axIt axetic khan thì chúng chỉ phản ứng một phần với CH:COOH. 
HCIO; + CH;COOH ——> CH;COOH” + CIO; 
HNO; + CH;COOH —— CH;COOH7 + NO; 
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Dựa vào các cân bằng trên, người ta xác định được K, của HCIO, ă HNO¿. 

Dưới đây, chỉ ra hằng số điện li của một vài aXIt trong axi! aYctf6 khan ở 20 °C : 

Axit:  HCIO, HBr HCI _ HO,  HNO; 

K, I,610” 4107 14109 — 610' (K,) 4,2.10710 

Từ các số liệu trên ta thấy, các xếi mạnh ở trong nước đã trở thành axit yếu trong axit 


axetic khan, nhưng chúng yếu đi không như nhau. Chẳng hạn, trong nước HCIO, và HNO4 


có độ mạnh ngang nhau, thì trong axit axetic khan, HNO2 là axit yếu hơn HC]O¿ khoảng 
4000 lần. 


Như vậy, trong axit axetic khan, sự khác nhau về lực của các axit trên đã trở nên rõ rệt, 
Lực axit của chúng giảm dần theo dãy : | 


- HCIO/ > HEBr > H;SO¿ (nấc 1) > HCI > HNO¿ 


Các dung môi mà trong các dung môi đó, sự khác nhau về lực của các axit, hoặc lực 
của các bazơ thể hiện ở mức độ lớn, được gọi là các dung môi phân biệt được. 


Ngược lại, các dung môi, mà trong đó sự khác nhau về lực của các axit hoặc lực của 
các bazơ bị biến mất; được gọi là các dung môi san bằng. 


Đối với các axit, ngoài axit axetic khan, axit sunfuric nguyên chất, etanol, axeton và các 
dung môi hữu cơ khác có ái lực với BIPRDN: kém hơn nước đều là dung môi phân biệt được 
(xem hình 7. ?) 


Nếu như đối với các axit, axit axetic khan là dung môi phân biệt được thì đối với các 
D20, nó dà dung môi san bằng. 


HF lỏng là chất mà ái lực với proton còn kém hơn axit axetic khan nên trói HF lỏng. 
các chất không thể phản ứng như một axit (trừ HCIO¿). Chẳng hạn, HNOa là axit mạnh 
trong nước cũng trở thành chất nhận proton trong HF lỏng : 

HF + HNO; ——> H,NO? +F” 

Ngay cả các chất không có khả năng nhận proton trong nước CỤHE là bazơ trong HE 
lỏng như C›H¿ : 

CH¿+ HF —> CH¿ +F 


Còn rượu etylic trở thành bazơ mạnh : 
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_ ŒH;OH + HF ——>C;H;OH? hở lỗ 
Người ta có thể chuẩn độ rượu bằng axit cloric rất dễ dàng. 
b) Khoảng phán biệt lực axit — bazơ trong dung môi khác nước 
Các thí dụ trên cho thấy, trong mỗi dung môi chỉ có thể phân biệt được độ mạnh, yếu 
_ của một số axit có pK, nằm trong một khoảng nào đó. Khoảng phân biệt lực axit — bazơ 
của dung môi được ấn định bởi chính hằng số tự phân li của nó (xem bảng 7.7). Nếu như 
đối với nước, khoảng phân biệt là 0 + 14, thì đối với NH: lông, khoảng phân biệt lớn hơn 
nhiều (vì PKNH, =33 ở -—50 1©. Điều đó là dễ hiểu vì khả năng nhường pPiCh của ào. là 
kém hơn nhiều so với H;On nên các bazơ mạnh bị san bằng độ mạnh ở trong nước mà không 
bị san bằng độ mạnh ở trong amoniac lỏng. Tuy nhiên, khả năng nhận proton của NH; lại 
lớn hơn nhiều so với H;O. Cho nên nước hoà tan trong NH: lỏng thể hiện như một axit đủ mạnh : 
HO + NHạ —> NH/ + OH” 
Người ta có thể chuẩn độ ngược nó bằng dung dịch bazơ. Còn các chất trong nước là 
axit yếu như HCN, CH2COOH, H;S, HF ... cũng trở thành các axit mạnh, thí dụ : 
HCN + NHạ —> NHỊ +CN 
Vì thế các axit này bị san bằng trong NHạ lỏng. 


Một số chất trong nước không phải là axit nhưng trong NHạ lại thể hiện như một aXIf 
yếu. Thí dụ như etanol : 


CH;OH + NHyạ —— NH‡ + C;H;O' 
Người ta có thể chuẩn độ etanol trong NH; lỏng bằng kali amiđua. Ngay cả 
hiđrocacbon hoà tan trong NH: lỏng cũng thể hiện tính chất của axit yếu : 
CH, + NHạ = NH;+C;H; 
C¿ẴH¿ + NHạ ——> NH/+C¿ẴH; 


Người ta có thể chuẩn độ các hiđrocacbon như là các axit trong NH¿ lỏng bởi dung 
dịch của kali kim loại. Ở đó xảy ra phản ứng : 


2NH;+ 2K ——> 2K”+2NH; + H;Ÿ 


Trong amoniac lỏng, người ta xác định được hằng số K, của các axit (là axit rất yếu 
hoặc không phải là axit trong nước) như R - OH, R —- NH;ạ, PHạ, GeHạ ... tức là phân biệt 
được độ mạnh yếu của chúng và của các bazơ liên hợp của chúng (là các bazơ mạnh mà 
trong nước không phân biệt được). Chẳng hạn, có được trật tự lực của các bazơ mạnh như sau : 
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R >H >NH,>RO >HO. 

Vì vậy, khoảng phân biệt lực axit - bazơ trong amoniac lỏng được mở rộng và dịch 
chuyển về phía axit rất yếu. Đương nhiên, các axit mạnh như HCIOu, H;SO¿, HCI..., bị 
san bằng độ mạnh trong nước thì cũng bị san bằng độ mạnh trong amoniac lỏng. 

Đối với DMSO, cân bằng tự phân l¡ như sau : 

_e O O H-O† 


Ỉ + l| | =—=—- | + TH PEpbMSO —>Ÿ/ 
CH;-5-CH; CH;-S5-CH; CH,-S-CH;_ CHạ-S-CH; 


Giá trị pKpwso = 37 kết hợp với khả năng nhận và cho proton đều rất kém nên có thể 
dùng DMSO để nghiên cứu các axit có lực trải ra trong một khoảng rất rộng, chẳng hạn từ 
H;SO¿ đến PH:. 


Khoảng phân biệt lực axit - bazơ khác nhau của các dung môi có ý nghĩa quan trọng ở 
chỗ bằng cách lựa chọn các dung môi thích hợp, người ta có thể phân biệt được độ mạnh 
yếu của tất cả các axit từ rất mạnh (pK, << 0) đến các axit cực yếu (pK, >> 14), tức là cũng 
phân biệt được độ mạnh yếu của tất cả các bazơ. Từ đó, giúp chọn được dung môi khác 
nước đề tiến hành phân tích và phân chia các chất mà trong dung dịch nước, chúng biểu 
hiện tính chất axit - bazơ giống nhau. | 


Hình 7.7 là sơ đồ hoá khoảng phân biệt lực axit — bazơ của một số dung môi thông thường. 
Ở đó giá trị pH hiệu | 


dụng được hiểu là nhuận 
pH của dung dịch 
nước giả định mà bà 
trong đó cân bằng H;S0, 
aXIf — anlon Xảy ra 
ơ mức độ đúng như HCOOH 
ở dung dịch khác 
nước đang xét (xem _ HOAC 
mục 7.6.3). EIOH 
Hình 7.7. Khoảng pH _ 
hiệu dụng của một số H;O 
dung môi 
CH„ -C- 'DMSO 
Ac : |, 
_ O NHạ 
EL. : - CHa-CHa-; _—20 





pH hiệu dụng trong H„O 


DMSO : đimetylsunfoxit 
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7.6.3. HÀM AXIT, pH HIỆU DỤNG VÀ pK„ QUY ĐỔI. SIÊU AXIT 
4) Môi trường axit mạnh và hàm axtt Hà 


Như đã biết, đối với dung dịch axit loãng trong nước, pH tỉ lệ với nồng độ của ion H” 
do hệ số hoạt độ đều được chấp nhận bằng l. pH là mức đo định lượng độ axit của dung 
dịch, tức là khả năng nhường proton của môi trường trong giới hạn pH từ 0 + 14. Ở những 
dung dịch đặc và cả những dung dịch mà dung môi khác nước, điều đó không còn đúng 
nữa. Ngoài giới hạn pH từ 0 + 14, hoạt độ của ion H” tăng rất nhanh so với tính toán dựa 
vào nồng độ. Cần phải có một đại lượng nào đó đặc trưng cho khả năng nhường proton 
trong những môi trường đó. 


Hãy xét sự proton hoá một bazơ yếu trong môi trường aXIf mạnh _ 
B+H c— BH (a) 
Gọi K, là hằng số phân li axit của BH”, a là hoạt độ, y là hệ số hoạt độ thì : 


"'u -cần _ 2 + 'Íp [B] 











Ku, = = . (7.1óa) 
HN}. ° Tan» [BM ] 
U ”/ = 
Đặt : họ=a vị R tức là h„ = [H*]._ẨH——” (7.16) 
_ BH” BH” 
Đặt H, = — lgh,„ thay vào 7.16a ta có : 
_ " _ “.. | 
pK, =-lgh,- lg 8Ì =H.,- . (7.1Óc) 
| [BH”] [BH ] 
B 
SUYTA:  _ H, = pK, +lg LB] (7.16đ) 
Xã [BH' ] 


Để xác định được H, người ta chọn bazơ B mà giá trị pK, (của axit liên hợp với nó, 





` ) ~ P | . | L ^Z B 
BH”) đã biết và sao cho bảng thực nghiệm có thể dê dàng xác định được ti số _ . Bazơ 


B được gọi là bazơ chỉ thị 
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Thường thì bazơ chỉ thị là các dẫn xuất nitro của anilin, chẳng hạn như p-nitro anilin 
@-O;NC,H¿NH;) (pK, = 0,99), 2,4-đinitro-anilin (pKạ = — 4,53)... TỈ số giữa dạng bazơ 
và axit liên hợp của chúng dễ dàng xác định bằng phương Phi trắc quang. Nhờ vậy, người 


ta dễ dàng tính được H,. 


Đối với một bazơ xác định, khả năng nhường proton của môi trường càng lớn thì tỉ số 


k, \ ụ 9 Z 
L8) càng nhỏ và ngược lại. Biêu thức (7.16d) cho thấy H, phụ thuộc vào tỉ số LBÌ 


[BHT] 1 | | [BH” ] 








, 


tức H, đặc trưng cho khả năng nhường proton của môi trường, là đặc trưng cho “độ axif” 
của dung dịch. Vì thế, người ta gọi nó là hàm axif. Hàm axit này xác định được là nhờ dùng 


các bazơ chỉ thị không mang điện tích nên gọi là hàm H„ (đọc là " hát không”). 


Đối với dung dịch axit loãng trong nước, thực nghiệm cho thấy H, = -Ig[H'] tỨC 


H,=pH. Sở di như vậy là vì các hệ số hoạt độ đều bằng 1, nên h„ = a T [H”]. 


Về mặt lí thuyết cũng thoả mãn, vì khi các hệ số hoạt độ bằng l thì các công thức 
7.16a và 7.16b trở thành công thức (7.7) mục (7. là 4a). 


Đối với dung dịch axit đặc trong nước thì vì các hệ số hoạt độ rất lớn ` với ÏÌ nên 
h, >> [H”] dẫn đến H, không trùng với pH. Thí dụ trong dung dịch H;SO¿ 50% (7,5M), 
người ta xác định được H, = -3,38 tức là h, ~ 2400 ; trong H;SO¿ 100% (~ 18,8M), 
Hạ = —12,1, tức là h, = 12!?† (bảng 7.9). _ 

"Độ axit" (khả năng nhường proton) của dung dịch hãi đặc tăng rất mạnh so với sự 
tăng nồng độ là do ở dung dịch đặc hoặc axit khan, không có đủ hoặc không có các phân tử 
nước để sonvat hoá H” khiến cho sự kết hợp của nó với bazơ khác trở lên rất mạnh (hoạt độ 
của nó tăng lên rất mạnh). Thực vậy, trong dung dịch axit loãng, H" không phải tồn tại ở - 
dạng HO” mà bị sonvat hoá bởi ít nhất là 4 phân tử nước (xem mục 6.3.2), vì thế khi chiết, 
._ axIt mạnh thường chuyển vào dung môi hữu cơ cùng với 4 phân tử nước. 

Như vậy, H, là một đại lượng nhằm mở rộng mức đo định lượng độ axií, tức mở rộng 
thang pH, sang vùng pH < 0. Vì thế H, còn mang ý nghĩa là pH hiệu dụng. Giá trị H, của 


một số môi trường được ghi ở bảng 7.9. 
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Bảng 7.9. Giá trị Họ và H- của một vải dung dịch 










'SbFs 0,6% trong HF 21,13 DMSO 52,5% mol;HạO, - DI ÒY, 
MeuN*OH” 10M 










-21,0 22,0 


DMSO 90% mol; HạO; 
Me„N'OH- 10M 
DMSO 99,6%mal; HạO; 
MeuN?OH” 10M 


| KOH 5M trong nước 
~ 15,07 | KOH 10M trong nước 


SbFs 25% trong HSO-F 






SbFs.35O2 7% trong HSO»F 26,2 


SbFs 10% trong HSOaF -18,94 


HSOaF 


Hạ3;O; 
HzSO¿ 100% 
HF 100% 


—14,14 KOH 15M trong nước 18,23 


12, 


-l15, 
-10,44 


~8,92 


H54 98% trong nước 


H;SOx 90% trong nước 


b) Siêu axit 


Giá trị H, của H2SO¿ 100% là —12,1 chứng tô nó có khả năng cho profton rất mạnh. Nếu 
khả năng cho proton của một môi trường nào mạnh hơn H;SO¿ 100% thì môi trường đó được 
'gọI là siêu ax¡? ở bảng 7.9, những môi trường nào có H, < —12 chính là những siêu axit. 

Như vậy, các siêu axit không thể chứa nước vì lực axit của một dung địch axit bất kì 
trong nước bị giới hạn ở chỗ ion HạO” là axit mạnh nhất có thể tồn tại trong nước. Một axit 

_bất kì mạnh hơn HạO” chỉ đơn giản nhường hoàn toàn proton của mình cho H;O và tạo 
thành HO” - 

_ Từ bảng 7.9 ta thấy, có thể làm tăng đáng kể độ axit của các siêu axit bằng cách thêm 
các chất phụ vào, chẳng hạn có SbF; 0,6% trong HF, giá trị H, đạt tới =21,13, có SbFs 25% - 
trong HSOz;F, giá trị H, đạt tới — 21, ... Khả năng SbF¿ làm tăng độ axit của HF hoặc 
HSO;F được gây ra chủ yếu bởi các cân bằng sau : 


2HF + SbF; x@——> H;F + SbF, 


2HSO;F + SbF¿— H;SO;F” + SbF,(SO-F)” 
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Các môi trường siêu axit như dung dịch SbFs hoặc AsFs trong HSO+F hoặc trong HF 
có ứng dụng rộng rãi. Chúng được dùng để tạo ra dung dịch bền của nhiều cacbocation, ion 
OXonl, cation axyl ... là những tiểu phân tồn tại rất ít trong dung môi là axit thông thường. 
Một vài phản ứng cụ thể như sau : 


HF + SbF, 
——— 


H  H 
CH.. s : ¬* 
C=CH, +H —T—› HạC- C -CH; 
CH, Í | 
CH, 
R O | — R OH 
b /J ¬ \N+_ / 
N-C +H Siêu AaXIf N=C 
jm “À / \ 
R =—R R R 


Các cation không bình thường của các phi kim cũng có thể điều chế trong những dung 
môi loại siêu axit đó. Chẳng hạn, dung dịch màu xanh của l4 được tạo ra khi oxi hoá l› 
bằng S›O,F¿ trong HSO:E. | 

2ly + S;OgF; —  “2—>21ƒ + 2§O¿F” 

Lưu huỳnh, selen, telu cũng tạo ra các dung dịch màu khi hoà tan vào môi trường aXIf 

mạnh ở đó các tiểu phân Ñ Scc Số ,S%6, ,Te. ,Te.` và se được tạo thành, 


16?`8 ? 
thí dụ : 


28 + S;O¿F; — + —›$§?? + 2§0;E” 
8Se + 6H;S;O; —>%; + 2HS,Oy + 5H;SO¿ + SO; 


7Te + TeCl¿ + 4AlClạ —>2Te2” + 4AICI, 


C) Môi trường bazơ mạnh và hàm axit H_ 


Để đánh giá "định lượng độ bazơ" đối với môi trường bazơ mạnh như dung dịch kiểm 
đặc, dung dịch của hiđroxit tetrametylamoni, Me¿N”OH” trong DMSO và H;O, ... (bảng 
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7.9) người ta dùng các axit yếu mà bazơ liên hợp của nó mang điện tích âm làm chỉ thị. Vì 
bazơ trong cân bằng mang điện tích âm (—) nên hàm axit thu được gọi là hàm H_ (hát trừ. 
Thí dụ : | 


DMSO 








pOsN-C.H„-NH;, +OQOH: p-O;N-C¿H„-NH” + HO (b) 


Tương tự như với cân bằng (a) mục 7.6.3a, đối với (b) ta có :_ 


[B ] _ 
K,=hH -lg—_— _ 7.17 
Hồ Tàu: ® BỊ _ _ ng 
| [B ] 
H =pK | 7.17b 
SN, li | 


~ ". _. B] ,.. : 
Băng phương pháp trắc quang, người ta dê dàng xác định được cm , biết pK, (hăng 
số phân l¡ axit của HB), ta tính được giá trị H.. 


LB] 








Khả năng nhận proton của môi trường càng lớn thì tỉ số mì càng lớn và ngược lại. 
Biểu thức 7.17b cho thấy H_ phụ thuộc vào tỉ số Ih: : 


—— Như vậy, H_ là đặc trưng cho khả năng nhận proton của môi trường, tức đặc trưng cho 
“độ bazơ" của môi trường. H_ là một đại lượng dùng để mở rộng mức đo định lượng “độ 
bazơ” về phía pH > 14. Giá trị H_ của một số môi trường kiểm mạnh được cho ở bảng 7.9. 
Bảng 7.9 cho thấy, khi hàm lượng nước trong dung dịch giảm đi thì H_ tăng lên rất mạnh. 
Điều đó là dễ hiểu vì khi không đủ nước để sonvat hoá OH” thì OH” trở nên rất hoạt động. 
Nó nhận proton ngay cả từ những axit cực yếu. _ _ _ 

Như vậy, bằng cách lựa chọn các hệ dung môi — bazơ hoặc dung môi - axit thích hợp, 
người ta đã thu được các dung dịch có khoảng H, và H_ trải rộng đến các giá trị =2l và 
+26. Tức là đã mở rộng thang đo độ axit — bazơ của dung dịch ngoài phạm vi pH từ 0 +14. 


Vì VẬY, cả đại lượng H, và H_ được hiểu là pH hiệu dụng. 
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d) Giá trị pK,„ quy đổi về dung dịch nước 
Ở mục 7.6.1 và 7.6.2, để phân biệt được lực axit — bazơ của những axit mạnh và bazơ 
mạnh (cũng như các axit rất yếu và các bazơ rất yếu), người ta dùng các dung môi khác 
nước. Thế nhưng vì lực axit — bazơ phụ thuộc vào dung môi nên các giá trị thu được chỉ có 
_ý nghĩa phân biệt trong từng dung môi nhất định (xem bảng 7.10). Vì vậy, nếu dùng các giá 
trị pK, xác định được trong các dung môi khác nhau để so sánh định lượng lực axit là một 
điều vô nghĩa. Vấn đề đặt ra là làm thế nào để có thể so sánh định lượng lực của tất cả các 
axit Bronstet từ yếu nhất đến mạnh nhất. | | 
Nước là một dung môi phổ biến và quan trọng nhất, vì vậy tốt hơn hết là làm sao có 
được các giá trị pK, của mọi axit trong cùng dung môi này. Để thực hiện ý tưởng đó, người 


ta sử dụng các môi trường axit mạnh hoặc bazơ mạnh cùng với các hàm H, hoặc H.. 


Bảng 7.10. Giá trị pKa của một số axit trong các dung môi khác nhau ở 25 °C 
bê uc - đimetylsunfoxit 






















CĐ E  T#— 
[quan [CÔ [TT | mo 


| _ + 
Thí dụ : 4-(O›N)C,H,NH; (B) là một bazơ yếu, axit liên hợp của nó là 4-(O›N)C;HrN Hạ 
có pK, đã được xác định trong nước là 0,99, còn đối với 2,4-(O2N);CsHNH; (B') là một 


_ h _ 
bazơ rất yếu, axit liên hợp với nó là 2,4-(O;N);C¿H:N Hạ có pK, < 0 nên không xác định 
được trong nước. 


Hoà tan riêng BỶ và B vào cùng một môi trường axit mạnh. 
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Đối với 4-(OzN)C,H„NH; (B!H}) và 2,4-(O›N);C,H;NH›(B?Hˆ) trong cùng một môi 
trường axit mạnh, theo công thức (7. lóc) ta có : " 


[BỶ] 














K =H -I 
P a(B,H”) O ® BÌH*] 
2 
p-.....=H_ -lạ cá 
(BH) 9°  IB2H†] 
z l 
[B“] [B ] 
pE + PK + =lg mm - lẻ. 
BH)  aBH) [BH] [BH] 


| ¬ 

Biết pK, của 4-(O›N)C;HaN H: trong nước là 0,99. Nhờ phương pháp trắc quang xác 
B] ,. [B]. 
2tq+ l. lry+ 

[B“H ] (BH ] 








định được giá trị các tỉ số . Từ đó tính được pK, của 
+ 
2,4-(O;N);C¿HạN Hạ trong nước là - 4,53. Giá trị pK, = — 4,53 đó đã được xác định gián 
tiếp như trên, do đó, nó được hiểu như là giá trị pK, quy đổi về dung dịch nước. 
Đối với các axit cực yếu, như các axit loại C-H, N-H ... người ta cũng chỉ có thể có 
được giá trị pK, trong nước bằng con đường gián tiếp nhờ sử dụng hàm H_ trong các dung 
môi khác nước thích hợp. Thí dụ, đối với quá trình giả định xảy ra trong nước như sau :. 


4-(OsN)C,H„NH; —— 4-(O;N)C¿H„NH” + H” 
Sử dụng hàm H_, người ta tính được pK, = 18,4. 
Tóm lại, bằng cách lựa chọn các hệ dung môi — axit hoặc dung môi — bazơ thích hợp, 
sử dụng các hàm H,, H_ với các phương pháp thực nghiệm trực tiếp và tính toán người ta đã 


thu được giá trị pK, trong nước cho mọi axit, từ cực yếu như ax/ cacbon (C-H), axit nitơ 
(N-H) ... đến cực mạnh như các HX (trừ HF), HCIO¿, HạSO¿ (bảng 7.I 1). - 


Người ta cũng thu được giá trị pK, đối với một số axit BH” (hoặc HB) của các bazơ B 
hoặc bazơ B” (bảng 7.12). _ _ 

Cũng cần chú ý rằng, đối với các axit hoặc các bazơ chỉ có thể xác định trực tiếp lực 
axit hoặc lực bazơ trong khoảng pK, hẹp từ 0 +14. Còn các giá trị pK, nằm ngoài khoảng 
đó là xác định gián tiếp nên thường có sự sai khác giữa các tác giả. 
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Bảng 7.11. Giá trị pK› của một số axit trong nước (các giá trị pK. < 0 hoặc 
_PpKạ > 14 là các giá trị pKa quy đổi về dung dịch nước) ở 25 hNC: 


CÁC AXIT VÔ CƠ 


: 


am 


© 
: 


B 
HCIO„ 
C 


H280, 832 
_ HGO x-L 940 


XN An 
NH2SOạH 09 | HạAOj | 1350 
—_ HạŒO, 1170 
Hg$O 140 
Hg§O 16. 
—_ HạTe l90 
HaTeO C xi 


HTeO 3 


len 


len] 
| | 
~^ _— 


Z2 
© 
RỦI 
+ 
| 

œ 
© 
\© 
rS 
+> 


= 
© 
&5/ 
a” 
= 


= 
th 


NHa 


=, 
Lá 
¬ứ 
© 
N 
= 
© 
= 
` 
b 
›° 
c 


HCrO ñ 





AXIT HỮU CƠ: 


CH:SOyH 0o | GŒn | 0k —- 
CF;COOH 155 
CCI;COOti 06 | @GHOH | l59, 
CHCICOOH 
_ CH;CICOOH 2I 
HCOOH - 


C¿H‹COOH 
(CH4)2CCOOH - 
C⁄H„OH 
C2H„SH 


lêc 
xị 
th 
_ [ 


—  lthn |+> t» 
lÌ | 

clS2|E ố 

` Làn | 

“|2 |u 

IIỆ 

II 
tì +> 
& |ủ 


_—_ 
© 
® 


| 


pK __=2l1làpK, của phản ứng : OH + HạO c——> O” + H,O” 
a(OH ) 
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Bảng 7.12. Giá trị pK. của (BH”) hoặc (BH) đối với một số bazơ B (Bˆ) trong nước 
ở 25 9C (đối với các BH có pKạ < 0 hoặc pK,. > 14 thì các giá trị pK. là quy đổi về dung dịch nước). 
pKạ(BH) hoặc (BH) pH, (BH”) hoặc (BH) 
_ =.. BAZƠ VÔ CƠ B HOẶC B~ 
NH› (ở - 50 lo, 


l 
lÍ 21 


O 
Z|Ð 
bÌ bơi vở SOI Nnh 
li 
t3) 
G. 
nh 
4) 
th 


Z 
“" 
*© 
»© 
S 
th" 
Ítimt 


¿| © 
l 


Š 


-14 


NH+OH 


| CÁC BAZƠ HỮU CƠ B 
(CạH.);NH 
(CHạ)NH 
_(CaHs)sN 
CHẠNH 
C;HẠNH; 
(CHạ)ẠN |. - ĐEN tr” tEEEE —. 
C;HzN TM. | quy | THỌ — 
—————T dao | 1. 


7.7.* LỰC AXIT- BAZƠ TRONG PHA KHÍ 


l 
Xa 
— 
—-.¡ 











Vào những năm 1960-1970 sự phát triển của phương pháp phổ khối lượng (MS) đã làm 
xuất hiện khả năng nghiên cứu sự chuyền proton giữa hai phân tử ở pha khí, tức là ở điều 
kiện không có sự sonvat hoá nào cả. Ỡ mục này, chúng ta xem xét một số kết quả bất H»O 
thu được về lực axit trong pha khí. 
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Ở pha khí không có sự sonvat hoá, vì thế có thể xác định được lực axit của chính phân 
tử rồi bằng cách so sánh với lực axit trong dung dịch sẽ thấy rõ được ảnh hưởng của sự 
sonvat hoá. | 


Để đo lực axit trong pha khí, người ta dùng đại lượng ái lực với proton, kí hiệu là P. 
Giá trị ái lực với proton bằng giá trị entanpi của phản ứng kết hợp proton với bazơ nhưng 
dấu thì ngược lại : 


+ + 


Như vậy, ái lực với proton chính Ln: entanpi của phản ứng phân li AH hoặc BH”. 


- Bảng 7.13 và 7.14 dẫn ra giá trị ái lực với proton đối với một số phân tử trung hoà B và 
anion A.. 


Bảng 7.13. Ái lực với proton của một số bazơ và phân tử trung hoà - 


Bazơ B Ái lực với proton || Bazơ B Ái lực với proton 
(kJ/mol) (kJ/mol) 
648,0 CHaPH› 844,0 









ạ5) 
mm 






Z 
m 














712J1 1037,6 


716,7 | KOH 110044 


749,8 











Bảng 7.14. Ái lực với proton của một số bazơ A_ (Axit liên hợp là HA) 


Axit liên hợp HA P,A_ ,(kJ/mol) | Axit liên hợp HA | Bazơ A~ P, A_ ,(kJ/mol) 
|: 
: 
























GŒeH, 
H%S_ 
NO» 





1314 | HCOOH HCOO” 1444.3 


Pu: an 
š 1634 | 
DRNILIEN:— WEB: 


li 
© 
Ì 


4 

3 | 
3 

O 

N: 






s> =o- HP) Ï=oc.- NHHK 


“Từ bảng 7.13 ta thấy ngay rằng : trong pha khí, proton cộng vào bất kì phân tử nào, kể 












CHạO” 


cả CHạ, đều toả nhiệt. Hơn thế, proton còn cộng cả vào khí hiếm : 
CH¿+ H —›> CH;y AH”=-552,3kl/mol 


He+ HẰ —> HeH'T AHP=-175,7kl/mol 


Xe+HẺằ ——> XeH AH?°=-496,2k]/mol 


Các số liệu ở bảng 7.13 và 7.14 chứng tỏ proton không sonvat hoá (cũng như các 1on 
không sonvat hoá khác) hoạt động và không bên đến nhường nào. Trong pha khí, nó kết 
hợp không những với các phân tử có đôi electron tự do chưa tham gia liên kết, electron 7 

_ liên kết mà còn cả với electron ơ liên kết nữa. Trong trường hợp này đã tạo ra Ion 3 tâm với 
2 electron được gọi là ion "không kinh điển" : | 
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HạC-H + H” ——>H;C + 


Ái lực với proton của các anion là rất lớn, lớn kỉ lục là anion metyl (CH;:, 


AH” = -1741 kJ/mol). lon iođua là một bazơ yếu trong nước (pK„¿„p  —10) nhưng trong 
_ pha khí lại tỏ ra là bazơ mạnh hơn so với amoniac (bảng 7.14). Nói chung, ái lực với proton 
trong pha khí phụ thuộc vào cấu tạo như sau : 


Các anon> Các hợp chất hữucơ> Các phântữchcó > Khí hiếm. 
có electron tự do, liênkếtơ 
_electron 7 


P kJ/mol) 1675-1255 875-670 630 — 525 505 - 165 
Đối với HF người ta đã xác định được các đại lượng nhiệt động của quá trình ion hoá 
trực tIếp : 
HF —> H + F 
AHP (HF) = 1553 kJ/mol AS” (HE) = 79,5 J/mol.K. 


AG (HF) = 1531 kl/mol. 


Tương ứng với AG” = 1531 kJ/mol thì pK„(HF)¿› = 268, h Hộ khi đó, ở dung dịch 
nước pK,„(HF) chỉ bằng 3,18. 


Đối với các phân tử khác, người ta xác định AH”, AS” và AG” một cách gián tiếp, từ đó 
cũng tính được giá trị pK, như ghi ở trong bảng 7.15. Các số liệu ở bảng 7. I và bảng 7.15 
cho thấy về tổng thể không có mối tương quan giữa lực axit — bazơ trong dung dịch nước và 
trong pha khí. Nhưng trong từng nhóm axit riêng biệt thì có. Thí dụ : Đối với dãy HX, lực 
aXIf trong dung dịch nước và trong pha khí đều theo trật tự HI > HBr >HC1 >HF 


_HX HI HBr HCI HF 
_ pK; (trong nước) —10 —0Q — 7 3,15 
pK, (pha khf) 230 236 240 268 
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Điểm khác biệt là giá trị pK, trong nước nhỏ hơn rất nhiều so với pK, trong pha khí. 
Điều đó là do trong nước H” và X” đều được sonvat hoá mạnh nên phản ứng phân li xảy ra 


dê dàng hơn nhiều. 


Bảng 7.15. Giá trị pK. của một số axit ở trong pha khí và trong nước 


„ pK, (ở pha khí) [ pKạ (trong nước) 
287 : 


x 33 


| : 
rL, 
k2) 


aXII pKạ (ở pha khí) pK; (trong nước) 


264 


` 


ì 


CạHzNH; _ 


281 261 12,4 


: XI bo” Soớệ | RA 
- ng | 2M | 09 
= | [amem | m 
267 ~ 25 HCI | 240 | H0. 
_ 266 CHCI;COOH | 236 1,26 _ 


Đối với các ¿xi cacbon (C — H) cũng có sự biến đổi song song giá trị pK, trong nước 
và trong pha khí. 


Đối với các axi oxi (O — H) thì có nhiều điều thú vị. Chẳng hạn, trong nước và trong 
pha khí, lực axit đều giảm theo thứ tư sau : 


HNO;>CI;CHCOOH>C,H;COOH>CH;COOH>C,H.OH>CF;CH;OH>C,H;,.¡OH 


Nhưng nếu so sánh ancol các bậc với nhau thì trật tự lại khác : 


HO CHOH CHạCHẠOH (CH;;CHOH (CH:);COH 
_pK, (trong nước) 14 155 — 15,9 `. 18 
pK,(phakhí) 281 273 27] 269 _— 268. 


Đối với các øx/ nơ (N—H) cũng có sự khác biệt về trật tự trong nước và trong pha khí. 
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+ + + 
Lực axit trong nước : CHạNH; >(CH:)›N H› < (CH:)2NH 


+ + + 
Lực axit trong pha khí : CH:NH; > (CH:)2N H; > (CH:);NH 


Những sự biến đổi khác biệt trên sẽ được sáng tỏ nếu chúng ta chú ý tới không chỉ hiệu 
ứng cảm ứng của các nhóm ankyl mà cả tới sự sonvat hóa trong dung dịch nước và khả 
năng phân cực hoá khác nhau của các gốc ankyl ở pha khí. 


7.8. DUNG DỊCH ĐỆM 


Dung dịch đệm là dung dịch có giá trị pH không đổi khi pha loãng hay làm đặc hoặc 
_ thay đổi rất ít khi thêm một lượng nhỏ axit mạnh hay bazơ mạnh. 

Các dung dịch đệm có thành phần như sau : 

— Axit yếu và muối của nó, chẳng hạn như dung dịch của CH;COOH và NaCH;COO. 
— Bazơ yếu và muối của nó, chẳng hạn như dung dịch của NH: và NHụCI. _ 

— Một muối trung tính và một muối axit, chẳng hạn như dung dịch của Na;CO; và NaHCO¿, 


— Hai muối axit có hằng số axit khác nhau, chẳng hạn như dung dịch của NaH;POÖ¿ và 
Na;HPO,. : 
Cứ hai chất trộn với nhau tạo thành một dung. dịch đệm được gọi là một cặp đệm. 


7.8.1. TÍNH pH CỦA DƯNG DỊCH ĐỆM 

4) Dung dịch đệm pha từ axit yếu ĐỒ mHỐI của nó 

Thí dụ : Tính pH của dung dịch gồm CH;COOH có nồng độ ban đầu là C_ (mol /l) và 
NaCH:COO có nồng độ ban đầu là C.. (mol/]). 


Trong dung dịch, muối NaCH;COO phân l¡ hoàn toàn nên nồng độ ban đầu của ion 


CH-2COO_ trong dung dịch "„: Ca (mol/1). Xét cân bằng của Mỏ 006% và CH:COO. 
trong dung dịch. 


CHCOOH œ@> H + CH;COO” 
Nồng độ ban đầu (mol/l) hờn: _ C 


aä m 
Biến thiên nồng độ (mol/1) —X +X +X. 
Nồng độ cân bằng CT—x — X Ca +X. 


Vì K, của axit CH;COOH nhỏ nên quá trình phân l¡ của axit là yếu nên có thể coi 
KH K Cu VÀ GA: 
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| # 
Khi đó có thể viết : ai =K 





a 
SUV Ta : [HT]= Km. Ca 
Cự, 
` | | Cm 
và _ pH=pK, wh + lzŒ, hay pH =pK, + lg ẻ (7.18) 


a 


Đây là biểu thức tổng quát để tính giíc của dung dịch đệm pha từ một axit yếu và muối 
của nó. 


b) Dung dịch đệm pha từ bazơ yêu và muối tả nó 

Thí dụ : Tính pH của dung dịch hỗn hợp gồm NHạ có nồng độ ban đầu là Cụ (mol/l) và 
- NH¿CI có nồng độ ban đầu là C.. (mol/I). _ 

Trong dung dịch muối NHụ,CI phân li hoàn toàn nên nồng độ NHĩ bằng C„ mol/. 


Xét cân bằng sau trong dung dịch : 


NH + HO >> NH‡ + OH” 
Nồng độ ban đầu (mol/l) Œ, CÀ - 
Biến thiên nồng độ (mol/l) —X +X +X 
Nông độ cân bằng (mol/]) Cp—X Cà +X X 
Vì hằng số bazơ của NHa nhỏ nên có thể coI C — X Ct ; Cụ +X* ~CC 
Ta có thể viết : Kẹ= LOH JCm, 
Cụ 

SUY Ta : [OH- l=Ky.——— , 

Cm 


pOH = pK› -lgh 


m 


_ _.. lá — pK, — lạ ' (7.19). 


Đây là biểu thức tổng quát để tính pH của dung dịch đệm pha từ bazơ yếu và muối của 
nó. Từ các biểu thức 7.18 và 7.19 ta thấy pH của dung dịch đệm không những phụ thuộc 
- vào hằng số axit của axit yếu hoặc hằng số bazơ của bazơ yếu mà còn phụ thuộc vào tỉ lệ 
nồng độ của muối và axit hoặc tỉ lệ nồng độ của muối và bazơ. Do đó, axit yếu và muối của 
nó hoặc bazơ yếu và muối của nó ta có thể pha được các dung dịch đệm có pH khác nhau 
bằng cách thay đổi tỉ lệ muối và axit hoặc muối và bazơ. 
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7.8.2. TÁC DỰNG CỦA DƯNG DỊCH ĐỆM 


~ Dung dịch đệm có khả năng giữ cho pH của nó không thay đổi khi bị pha loãng hay 
làm đặc hơn không nhiều. Sở đi dung dịch đệm có tác dụng đó là vì khi bị pha loãng hay 
làm đặc thì nồng độ của muối và axit hay của muối và bazơ trong dung dịch đều giảm hoặc ˆ 
tăng như nhau nên tỉ số của các nồng độ đó vẫn không thay đổi làm cho pH của dung dịch 
không thay đổi (xem công thức tính pH của dung dịch đệm 7.8 và 7. 19). 


Cần lưu ý rằng nếu bị pha loấng hay làm đặc hơn nhiều lần thì pH của dung dịch cũng 
bị thay đổi bởi vì nồng độ dung dịch thay đổi quá lớn cũng ảnh hưởng đến độ phân li của 
_axIt hoặc bazơ yếu. 


— Dung dịch đệm có khả năng ; giữ cho pH của dung dịch ki đối rất ít khi thêm vào 
dung dịch đó một lượng nhỏ bazơ mạnh hay axit mạnh. 


Chăng hạn, pH của dung dịch đệm chứa 0,1 mol CH;COOH và 0,1 mol CHạCOOK 
trong một lit dung dịch bằng : 


pH =4,757 + lg c =4,757 


3 


Nếu thêm 0,005 mol KOH vào l1 lít nước nguyên chất thì nồng độ ion OH” tăng từ 10” 

lên 5.107” mol/I. Do đó, pH của dung dịch sẽ tăng từ 7 lên 11,69, nghĩa là tăng lên tới 

4,69 đơn vị. Nhưng nếu thêm 0,005 mol KOH vào [ lít dung dịch đệm trên thì vì trong 

dung dịch có axit axetic nên phản ứng trung hoà sau xảy ra ; 0,005 mol axit CH:COOH đã 
phản ứng để tạo ta 0,005 mol CHạCOO :  - _ 


OH + CH:COOH ——> HạO +CH:COO. (a) 
0,005 moll 0,005 mol 0,005 mol/l 
Khi đó, nồng độ của phân tử axit không phân li giảm xuống và bằng : 
[CH:COOH] = (0,100 — 0,005) mol/1 = 0,095 mol. 
Nồng độ ion CHạCOO” tăng lên và bằng : 
[CH2COO'] = (0,100 + 0,005) mol/1 =0, 105 mol/L. 
Theo Môi thức (7.18), tính được : 


pH=4,?57+lg———— khe =4,60I1. 
0,095 


} 
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Như vậy, pH của dung dịch đệm trên tăng lên không đáng kể (4,801 — 4,757 = 0,044 đơn vì). 
Tương tự, nếu thêm 0,005 mol axit HCI vào 1 lít dung dịch đệm trên thì hầu như 0,005 mol 


-_H” sinh ra sẽ tác dụng ngay với ion CH;COO” để tạo ra axit axetic là axit yếu : 


H + CHCOO"`  ———> CH;COOH (b) 
0,005 mol/1 0,005 mol/1 | 0,0005mol1l - 

Điều đó dẫn đến nồng độ của axit không phân l¡ tăng lên và bằng : 

[CH;COOH] = (0,100 + 0,005) mol/1 = 0,105 mol/1. 

còn nồng độ ion [CH;COO ' ] giảm xuống và bằng : 

[CH;COO'] = (0,100 — 0,005) mol/I = 0,095 mol/. 

Khi đó : 0H =j25104182 “=á713: 

| 0105 7 


k 





Như vậy pH của dung dịch đệm trên giảm đi không đáng kể (4,757 — 4,713 = 0,044 đơn vì). 
Bảng 7.L6 đã chỉ ra các giá trị pH khi thêm một lượng KOH hay một lượng axit HƠI 
vào dung dịch đệm tạo bởi axit CHạ;COOH 0,1M và CH;COOK 0,1M. 


Bảng 7.16. Giá trị pH của dung dịch đệm CHạCOOH 0,1M và CHạCOOK 0,1M khi thêm 
một lượng bazơ mạnh hay axit mạnh | 


































Lượng KOH [[H”] (moi) |pH của dung || Lượng  HCI 
| thêm vào Í trong dung | dịch đệm thêm vào 


| mol) dịch đệm (mol/)) 
0 


(mol/) | pH của dung 
dịch đệm 


[H”] 
trong dung 
dịch đệm 

















loi lẻ 177107 4,758 | 0/0001 - 
172105 | - 7766 | 0,001 








0,001 


1,58.107”. 4,801 Hhìng 193.107 
0,010 143107 4,844 0,010 214.107 4,670 
0583.105 3.234 - Nhau 525107 4,280 


.~ 


Sơ đi dung dịch đệm trên đã “chống đỡ” được sự thay đổi đột ngột của môi trường khi 
thêm một lượng nhỏ KOH (là bazơ mạnh) hay một lượng nhỏ HCI (là axit mạnh) vào là do 
nó đã biến được axit mạnh HCI thành axit yếu (axit CH:COOHN) và biến được bazơ mạnh 
(OH) thành bazơ yếu (bazơ CH;COO ) theo các phản ứng (a) và (b) và minh hoa ở hình 7.8. 

Dung dịch đệm có vai trò quan trọng trong phòng thí nghiệm và trong công nghiệp hoá 
học. Nó có khả năng duy trì pH dung dịch ổn định để thực hiện phản ứng tổng hợp vô cơ, 

_ tổng hợp hữu cơ, đặc biệt là các phản ứng lên men và nhiều phản ứng khác. Trong cơ thể 
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của động vật cao cấp, đặc biệt là người, pH trong dịch tế bào, trong máu và trong những 
dịch khác dao động trong một khoảng rất hẹp là nhờ có các hệ đệm. Thí dụ, pH của máu chỉ 
thay đổi trong khoảng 7,30 — 7,42 (trung bình ~ 7,36) là do trong máu có các hệ đệm sau : 


cÄšxït cacbonic và muối bicacbonat MHCO: (M = K, Na). 

— Mononatri photphat NaH;PO, và đinatri photphat Na;HPO,,. 
— Protein và natri proteinat. 

— Hemoglobin và kali hemoglobinat. 

— Axit hữu cơ và muối của axit hữu cơ... 


Dd đệm với nồng độ 
bằng nhau của axiL - _ 
Dd đệm sau khi thêm si: cổ và bazơ liên hợp | Dd đệm sau khi thêm HÒ 





HạO + CHẠCOOH <— +ạO +CHẠCOO” | | CHẠCOOH+OH —> CHạCOO +H;O 


Hình 7.8. Cách thức hoạt động của dung dịch đệm CHaCOOH/CHaCOO_ 


7.9. SỰ DUNG MÔI PHÂN CỦA MUỐTI. 


Xét về mặt hình thức, phản ứng trao đổi giữa các thành phần của muối với các thành 
phần của dung môi được gọi là phản ứng dưng môi phân. Trong trường hợp dung môi là 
nước thì người ta gọi đó là phản ứng thuỷ phân. 


Thí dụ : 


CH„COONa +H-OH ——>CH:COOH+NaOH (1) 


Sau đây ta sẽ vận dụng lí thuyết về phản ứng axit - bazơ để xem xét bản chất của phản 
ứng dung môi phân. 


7.9.1. SỰTHUỶ PHÂN CỦA MUỐI 


Theo quan điểm của thuyết Areniuyt thì sự thuỷ phân là phản ứng ngược với phản ứng 
trung hoà. Chẳng hạn như ở Binh) ứng thuỷ phân (I), muối đã tác dụng với nước để tạo 
thành axit và bazơ. 


21-CSLT... | 32] 


Theo quan điểm của thuyết Brostet, bản chất của phản ứng (1) được biểu hiện ở phản 
ứng ion thu gọn của nó : = 


H-OH + CH;COO" —Đ>OH + CHCOOH (2) 
Phản ứng (2) cũng có dạng của phản ứng axit - bazơ kiểu : 
Axitl + Bazơ2 —— Bazơl + Axit2 


Tuy nhiên, phản ứng (2) có điểm khác biệt là bazơ 1 (OH) mạnh hơn so với bazƠ 2 
(CH:COO ), tức là phản ứng (2) xảy ra ngược với chiều diễn biến bình thường của phản 
ứng axit - bazơ Bronstet (xem mục 7.3). Xét theo cả hai quan điểm thì đều thấy sự thuỷ 
phân là phản ứng ngược với phản ứng trung hoà, vậy mà nó vẫn xảy ra được. Nguyên nhân 
chính là ở yếu tố nồng độ đã tác động tới cân bằng ở các phản ứng đó. Thật vậy : khi ta hoà 
tan muối vào nước, vì nồng độ của ion HạO” và OH trong nước rất nhỏ q07 MỊ) nên các 
thành phần của muối gặp ngay các phân tử nước và tương tác với chúng không những tạo 
thành các ion hiđrat hoá mà còn theo kiểu phản ứng axit - bazơ như (1) hoặc (2). Lúc đầu 
phản ứng thuận chiếm ưu thế, nhưng dần dần nồng độ các chất ở vế bên phải tăng lên, phản 
ứng nghịch (tức phản ứng trung hoà) mạnh lên dẫn tới trạng thái cân bằng. Chính vì VẬY, 
nếu không có những yếu tố đặc biệt thuận lợi, thì phản ứng thuỷ phân không thể xảy ra _ 
hoàn toàn được. _ 


Ta hãy xét sự thuỷ phân của 4 loại muối dựa vào lực axit hoặc bazơ của những ion hợp 
thành muối so với nước. Xét như thế cho phép tiên đoán phản ứng thuỷ phân của muối tạo 
ra môi trường øì. : 


4) Muối tạo thành từ bazơ mạnh và axit mạnh 
Thuộc loại này có các muối peclorat, clorat, nitrat, clorua, bromua, Iodua của các 
cation kim loại kiềm, kiềm thổ (trừ Be), họ lantan và họ actim. - 


“Thí dụ : NaCl, MgBr;, La(NO;);, Ba(C1O,);, Ac(ClO2)a... 


Bởi vì các anion gốc axit ở các muối này đều là các bazơ yếu hơn nước (bảng 7.1 và 
7.11) nên chúng không phản ứng với nước theo kiểu phản ứng axit — bazơ Bronstet mà chỉ 
phản ứng tạo ra các ion hiđrat hoá theo kiểu axit - bazơ Liuyt (mục 7.12) như sau : _ 


MỸ” + nHO c  [M(H;O),|Ï (cation hidrat hoá) 
A7” + nHO c> [A(HO),}  (anion hiđrat hoá) 
Vì lực axit - bazơ của các cation hiđrat hoá và anion bị hiđrat hoá loại trên đều yếu hơn 


nước nên chúng không phản ứng tiếp với nước (mục 7.4.7c) 
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Như vậy, muối loại này không bị thuỷ phân, môi trường vẫn trung tính. 
b) Muối tạo thành từ bazơ mạnh và axit yếu 


Thuộc loại này có muối xianua, axetat, cacbonat, sunfua, photphat, fomiat.... của 
cation kim loại kiềm, kiểm thổ (trừ Be) họ lantan, họ actinI. | 

Thí dụ : KCN, Ba(CH:COO);, Na›S, Na:POx, La(HCOO)- ... 

Khi tan trong nước các muối loại trên sẽ phân l¡ hoàn toàn thành các cation và các 
anion. Vì các catlon của các muối đó đều không bị thuỷ phân (mục a đã xét), còn các anion 
đều có lực bazơ mạnh hơn nước nên chỉ có các anion phản ứng với nước : _ 

A + HO c©> HA +  OH 
Bazơi AxI2 AxIl Bazơ2 
Trong phản ứng thuỷ phân trên, anion A_ đã giành proton của nước để tạo ra axit yếu 


HA và giải phóng ra bazơ mạnh OH làm cho dung dịch có môi trường bazơ. 


Thí dụ, xét phản ứng thuỷ phân muối K(HCOO) và Na;PO, : 


HCOO" + HO @> HCOOH+ OH _ 

PO + HạO  HPOZT + OH -_ (nấc l) 
HPOZT + HO  HạPO; + OH- _ (nấc2) 
HạPO; + H,O © H;PO, + OH- (nấc 3) 


Phản ứng thuỷ phân ion fomiat tạo ra axit fomic là axit yếu và bazơ OH_ làm cho dung 
dịch có môi trường bazơ. 

Phản ứng thuỷ phân ion photphat chỉ xảy ra ở nấc I và nấc 2 là chính, còn nấc 3 xảy ra 
rất yếu vì ion OH” sinh ra ở nấc 1 và nấc 2 đã ngăn cản sự tạo thành axit phophoric ở nấc 3. 
Dung dịch có môi trường bazơ. 


c) Muối tạo thành từ bazơ yếu và axit mạnh 
Điền hình của loại muối này là các muối peclorat, clorat, nitrat, clorua, bromua, iođua 
của amoni và đa số các kim loại ở phía phải của bảng tuần hoàn. Ví như : NHạCI, BeBr;,ˆ 
AICH:, Fe(C1Ox)a, CrC1a ... 
Đối với loại muối này chỉ có các cation phản ứng đáng kể với nước : 
NHỊ + HạO  NH; + HO” 
M*' +2H;O  M(OHW**”? + HO! 
Thực ra quá trình thuy phân cation kim loại của các muối này xảy ra như sau :' 
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MP” + nHO se [M(H,O),” 

ÍM(H;O),*` + H;O - ©> [M(OH/(H;O),¡“?* + HạO! 
Axitl° Bazơ2 — Bazơl Axit2 

M:Be?*,Zn2*, AI?“ Fe2*, Crh" Cụ?t,. 


Sở đĩ như vậy là vì tất cả các ion trong dung dịch nước đều bị hiđrat hoá (xem mục 
6.3). Vấn đề chính là các ion hiđrat hoá đó có lực axit hay bazơ mạnh hơn nước không 
(mục 7.4.7c). Nếu lực axit hoặc bazơ của chúng mạnh hơn nước thì chúng mới có khả năng 
tham gia phản ứng axit ~ bazơ với nước, nghĩa là tham gia phản ứng thuỷ phân. Còn nếu lực 
axit hoặc bazơ của chúng yếu hơn nước thì chúng chỉ tồn tại trong dung dịch nước dưới 


dạng ion hiđrat hoá. Ở các phản ứng trên, để cho gọn thường người ta hay viết ion đơn giản 
mà không viết ion hidrat hoá. 

Một số cation kim loại hiđrat hoá thể hiện lực axit mạnh hơn nước rất nhiều. Đó là 
những cation có bán kính nhỏ, điện tích lớn. Thí dụ : [Cu(H;O)„I” : [AH;O),„]” : 
[Fe(H;O),„Ƒ 7, [Cr(H;Oy]” .. (xem mục 7.4.7.c). Chúng tham gia phản ứng thuy phân 
khá mạnh. _ 

Thí dụ, phản ứng thuỷ phân NH„NO; và Al(NO¿)s như sau : 

NH¿ + HạO ` NH: + H:O” 
[AIH;O),]” + HO  [AI(OH)\(H,O,.J Ẻ + HO! (nấc ]) 
_[AIOH)(H;O);J' + H;O c> [AI(OH),(H;Oj,jẺ + HạO! (nấ2) 
[AI(OH);(H;O)„]” + HO > [AIOH}»(HO»] + HO” (nấc 3) 


Phản ứng thuỷ phân NHạNO: đã tạo ra NH¿ là bazơ yếu và HO” là axit mạnh nên 
dung dịch có môi trường axit. Đối với muối Al(NOa)a, cũng lập luận tương tự như với muối 
Na;POa, phản ứng thuỷ phân chỉ xảy ra ở nấc 1 và nấc 2 là chủ yếu, còn nấc 3 rất yếu. Tuy 
nhiên nếu tác động các yếu tố làm tăng tốc độ thuỷ phân như dun nóng hoặc pha loãng 
dung dịch thì phản ứng thuỷ phân có thể xảy ra đến nấc cuối cùng. 

Thí dụ : Để làm sạch nước, người ta đã hoà tan một ít phèn nhôm kali K2Al;(SOx}.24 HO 
vào một lượng lớn nước. Do dung dịch rất loãng, phản ứng thuỷ phân ion AI” xảy ra đến cùng 
tạO ra [AI(OH):(H;O)-] kết tủa keo hấp phụ các chất bẩn lơ lửng và các vị khuẩn có trong 


nước lắng xuống đáy làm trong nước. 
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d) Muối của buzơ yêu và axit yếu 


Thuộc loại này có muối xianua, axetat, cacbonat, sunfua, ... của các kim loại ở bên phải của 
bảng tuần hoàn và của ion amoni. Thí dụ : AlsS;, Cr;(CO-);, NH„CH;COO, NHẠCN... 

Trừ muối amoni ra, các muối loại này rất ít tan nhưng khi tan thì phân l¡ hoàn toàn 
thành các ion. Phản ứng của các ion với nước có thể xảy ra hoàn toàn do sản phẩm thuỷ 
phân là chất kết tủa, bay hơi, hoặc điện li yếu. Thí dụ, nhôm sunfua khi tương tác với nước 
tạo ra nhôm hiđroxit kết tủa và khí hiđrosunfua bay lên chỉ để lại rất ít ion AI” và S“ 
trong dung dịch : 


AlzS,y + 6H;Oạye> 2AI(OH); Ì + 3H;S„)† 


Muối amonlI của axit yếu khi tan trong nước điện l¡ hoàn toàn thành các I1on..Các cation 
và anion của chúng đều phản ứng với nước nhưng mức độ có khác nhau phụ thuộc vào độ 
mạnh tương đối của axit amoni và bazơ anion tạo thành muối đó. Thí dụ, phản ứng thuỷ 
phân amonI axetat : 


NH‡ + HO >NH¿+HO' K 
CHạCOO +H;O 


__ -10 
ANH; “56:10 


= — ~10 
CH;COOH + OH" Ấy eHcoor = Š57-10 


Độ mạnh của axit NH¿ và của bazơ CHạCOO" gần như nhau nên môi trường của 


dung dịch gần như trung tính.. 
7.9.2. HÀNG SỐ THUỶ PHÂN VÀ ĐỘ THUỶ PHÂN 
da ) Xót sự thuỷ phân của muối tạo thành từ bazơ mạnh và axit yếu. 


Như ở mục 7.9.1b đã thấy anion gốc axit ở muối loại này là bazơ mạnh hơn nước. Thí 
dụ : Đối với muối NaA, anion A_ là bazơ mạnh hơn nước : 


A + HO => HA +OH. 

Phản ứng thuỷ phân là phản ứng thuận nghịch nên có thể áp dụng định luật tác dụng 
khối lượng cho cân bằng thuỷ phân trên và viết được phương trình của hằng số thuỷ phân 
như sau : 

p= Con lhöến, ] (7.20) 
[A Ì " 

So sánh với công thức 7.9c mục 7.4.5a ta thấy hằng số thuỷ phân của anion A_ chính 
là hảng số bazơ, K¿ạ, của bazơ A_. Mặt khác, đối với bazơ A_” thì HA là axit liên hợp với 
nó, do đó XU A- -Ša HA = KH,o (mục 7.4.6). 

-_ Từ đó ta có thể viết : 
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TC TIẾN... 7 ]) 
° BA" ÑaHA _ _ 


Quan hệ này cho phép tính được hằng số thuỷ phân, vì giá trị K, thường dễ . tìm 
thấy trong các bảng tra cứu. 

Phương trình (7.21) cho thấy hằng số thuỷ phân K„ tỉ lệ TT với hằng số phân li 
aXIt của axit HA. Như vậy, axit HA càng yếu, K, càng nhỏ thì Kp của muối càng lớn, nghĩa 
là sự thuỷ phân của muối càng mạnh. 

Thí dụ : Ở 25 .C, K, của axit nitrơ là 7,1.107 . Hỏi hằng số thuỷ phân của muối natrI 


nIfr1f là bao nhiêu ?: 


14 
Kẻ 14.101! 


„ 0" 
Gọi độ thuỷ phản %ụ là tỉ số giữa số ion A_ bị thuỷ phân và SX, số Ion A_ do muối: 
phân l¡ ra. Khi đó đối với phản ứng thuỷ phân ta có: 
A + HO = HA + OH 
Nồng độ ban đầu (mol/l) C s 





Biến thiên nồng độ (mol/1) — œ„.C _ + œ.C + œuC 
Nồng độ cân bằng (mol/)  C- d,.C œ.C œC 
Từ đó ta có : 
2 c C 
p I0 soc, hay Kụ = - p.C, (7.22) 
Khi œụ <<1, ta có thể coi 1— œ„„ ~ 1 và viết được : 
"Ku= da C ¬ (7.23a) 
R, | HO 
UY Ta : —— dị =.Í— hay œ, = —- _ (7.230) 
lề Pˆ{OG ” “ø“Vg € 


Từ phương trình 7.23b, ta thấy giữa hằng số thuỷ phân và độ thuỷ phân có một quan hệ 
định lượng với nhau. Biết hằng số thuỷ phân có thể xác định được độ thuỷ phân và ngược 
lại. Độ thuỷ phân œ„ tỉ lệ nghịch với căn bậc hai nồng độ của muối NaA, nghĩa là dung 
dịch của muốt càng loãng thì muối bị thuỷ phân càng mạnh. 


Như vậy, hằng số thuỷ phân K¿y và độ thuỷ phân œụ, đều có thể đặc trưng cho mức độ 
thuỷ phân của muối. _ 
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Biết hàng số thuỷ phân K.„ của anion A_, ta có thể tính pH của dung dịch phản ứng thuỷ phân 


muối NaA tương tự như tính pH của dung dịch bazơ A_ (xem mục 7.4.5). 


Thí dụ : Tính nồng độ ion OH” và pH của NHI dịch NaCN 0,10M. Biết K, của HCN ở 


75 -Clà6 2.10 ˆ., 
— Đối với muối NaCN, chỉ có anion CN là tham gia nhân ứng thuỷ phân. 
CN + HO >>  HCN+ OH. 
Nồng độ ban đầu (mol/]) 0,10 


Nồng độ cân bằng (mol/) 0,10 —x _ _—X X 
Vậy : _ 
[HCNIIOH- 1_Km,o _ 110" =0 A02 
P — TƠN] Kộ @2i0 ˆ 
Thay nồng độ các chất vào ta được : 
Xx x -6 
_Ku=- —>x-—=I6.10 (với 0,10 - x01): 


ỉ 01x 010 
_x=[OH"]= 1,3.10” molJ. 
Ta thấy rằng : 0,10 — ` =0,10-— 13.10 77x 0,1 như đã làm gọn ở trên. - 
pOH = -Ig1,3.102=2,89- 
pH= 14- 2,89= 11,11. 
Như vậy, dung dịch có môi trường kiềm đúng như dự đoán ở Ti 7.9.1. 


b) Xét sự thuỷ phân của muối tạo thành từ bazơ yếu và axit mạnh 


P 


Như đã thấy ở mục 7.9.lc cation kim loại của muối loại này tạo ra Ion hiđrat hoá với 


lực axit mạnh hơn nước. Để cho gọn, ta viết với ion đơn giản : 








M` + 2H;O = MOH + HO” 
hoặc NHà HO = NH; + HO” 
Lập luận tương tự như trên ta sẽ được kết quả : 
_ EH;o 
tp Kp 
: EH,o 
và On = 
Kp.C 


_(7.24) 


(7.25) 
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Phương trình (7.24) cho thấy hằng số thuỷ phân K,v tỉ lệ nghịch với hằng số phân li 


bazơ của bazơ MOH hoặc bazơ NHạ. 


Như vậy, bazơ càng yếu, K¿ càng nhỏ thì Kụ của muối càng lớn,'nghĩa là sự thuỷ phân 


của muối càng mạnh. 


Còn từ phương trình (7.25) ta cũng thấy : khi nồng độ của muối càng nhỏ thì độ thuỷ 


phân của muối càng lớn, nghĩa là muối bị thuỷ phân càng mạnh. 


Dựa vào phương trình (7.24) ta cũng có thể tính được K,.. Sau đó có thể tính pH của dung 


dịch muối thuỷ phân tương tự như tính pH của dung dịch axit yếu (xem mục 7.4.4). 


Thí dụ : Tính nồng độ ion HỈ và pH của dung dịch NHụ„CI 0,10M. Biết K, của NH; là 


1,8.10””. Đối với muối này chỉ có cation NH¿ là tham gia phản ứng bu DHẨN, 


_NHỊ + HạO = NHạ + HOT  K, 


P 
Nồng độ ban đầu (mol/1) 0,10 0 0 
Nồng độ cân bằng (mol/l) 0,10 —x X —X 


_ + K -14 s. 
ké INHJHO ]Ì__ xx  _ SH;o _ 10 =5,6.10710 
[NH¿ ] _(0 I0-x) Kp 18.107 


Với 0,10 — x ~0,I1 ta được : 


x” =5,5.10”” ~» x = 7,4.10” (rõ ràng là 0,10 ~7,4.10  = 0,10). 
pH = -lg[H”] = — Ig7,4.10 ” = 5,14 

Dung dịch có môi trường axit đúng như dự đoán ở mục 7.9.1. 

c) Xét sự thuỷ phân của muối tạo thành từ bazơ yếu và axi† yếu 


Như ở mục 7.9.1d ta thấy, đối với muối này, cả cation M và anion A~” đều tham gia 


phản ứng thuỷ phân. HạO” và OH. sinh ra trong hai quá trình thuỷ phân sẽ phản ứng với 
nhau. 
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M _ + 2HO © MOH + HO (a) 
A" '. - HO © HÀ + OH “(b) 
HO” + OH c© 2HO (c) 
M. +H,O+A s@©®S MOH+ HA q)- 














Phương trình tổng (d) là tổng của ba phương trình trên và hằng số cân bằng đối với 
phương trình tổng quát sẽ bằng tích các hằng số cân bằng của ba phương trình phản ứng 
hợp thành : . _ | 














^Z* z,* ` Ø EH,O 
Đối với phương trình (a) có : LÊ ng nang 
s Eb,MOH 
Đối với phương trình (b) có : K = SH,O 
tp,A Ka,HA 
X9 DAI ` : l 
Đối với phương trình (c) có : B.= 
_ _ EH,O 

Vậy đối với phương trình tổng quát (d) có : 

E —KẤ K 
Etp = Sa : ,„ SUYra tu = ch (7.26) 

KbMOH KaHA KH,o Ku.Kạ F 


Tiếp theo ta có thể tính độ thuỷ phân của muối MA. 


Mềẻ+ A +. HO = MOH + HA 
Nông độ ban đầu (mol/1) vê C 
Biến thiên nồng độ (mol)  -— œ@ CC —0u.C _—_ tŒu,C sự quC 
Nồng độ cân bằng (mol) C-œ,C C-ơu„C - _ Œn.C œC 
Thay nồng độ vào ta được : - 
(œị„)ˆ.CZ | : (Iềo )" 
PC q-ou„)° q-e,} 


Trong trường hợp œ,„ <<], thì: 


K^* CHẾ SUY Ta :Œv= Kẹp — __ (/.27) 
Dựa vào phương trình (7.26) ta có thể tính được pH của dung dịch muối MA. 
Thí dụ I. Tính pH của dung dịch NHạCN 0,01M. 


Đối với muối NHẠCN, ta viết được phương trình phản ứng sau : 
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NHỉ +HạOc> NH:+HO* K =5,5.10”19 





tp,NH¿ 
¬ HÀ, =. = —5 
CN + HO c>HCN +OH. K ON-“ 1,6.10 
H:O"+ OH` c> 2H;O sả 
| _ HO 





NHỉ +CN” = NH; + HCN K,„=1,0 
Nồng độ ban đầu (mol) 001 001 - 
Nồng độ cân bằng (mol) 0,01-x 001-x x X 
Thay nồng độ vào ta được : s 


%, 





_ X X 
K„m# —————~ =], suy ra =Ì 
PP (001-x} | 0,01—x 


—=x=0,0l -x;x=0,005 mol. 
Vậy : [NH¿] = [HCN] = 0,005 mol/1. 
[NHz ]=[CN”] =0,01 — 0,005 = 0,005 mol/. 


Ghi chú : Ở đây, K tp,NH† và KE tpƠN- 


, đều nhỏ nên ta có thể giả thiết rằng nồng độ 


ion NH2 và ion CN phản ứng với nước là gần bằng nhau, nên mới đặt nồng độ cân bằng 


- của [NH‡ ]= [CN ] = (0,01 — x) (mol/).. 
Tiếp theo có thể tính pH của dung dịch dựa vào nồng độ [CN ], (HCN] và K, nen: 


_[H;O*JCNT] 


K9 E =6,2.10719 
HN. T[HON] 
Thay nồng độ cân bằng của CN và HCN vào phương trình trên ta được : 


¬ 
C9 ng c  =62.10719 -> [H;O*]=6,2.10'9 mol]. 


_ = pH = -lg(6,2.10 ”') = 9,2. 
Vậy dung dịch muối NH„CN 0,01M có pH = 9,2 nghĩa là môi trường kiểm. Sở đi như 


vậy là vì hằng số thuý phân của NH2 nhỏ hơn hằng số thuỷ phân của CN”. Eb NH, lớn 


hơn Kz He: 


330 


Thí dụ 2 : Tính pH của dung dịch Fe(NO;); 0,01M. Biết ở 25 °C K,, nấcI của 


[Fe(H;O)¿] ” (chính là K, của nó) bằng 6,3.10, K, của HNO; bằng 7,2.10 . Đối với 


muối Fe(NO¿)a, đầu tiền ion Fe?” phản ứng với nước tạo ra ion hidrat [Fe(H;O)g]””. Cả hai 


ion [Fe(H;O),]'* và NO đều tham gia phản ứng thuỷ phân : 


(K;y = 1,6.10”*^) nhỏ hơn K, 





[Fe(H;O),]Ì+ HO > [Fe(H;O);OH” + HO — K,,=6,3107 
NO; +HO s> HNO;+OH _ Kus= 14.107”) 
HạO” +OH se 2H;O K=10° 
[Fe(H;O)]'+NO; e> [Fe(H;O)OHl+HNO; Kụy, =8,8 
0,01 0,01 : 
0,01l—-x  0/01—x X X 
| x? X 
————=8,8 = =2J8,8 ~3. 
(0,01—x) 0,01—x 


_x=(0/01 -x).3—>x=9,1.107 mol. 
[Fe(H;O);OH]”* = [HNO;] = 9,1.10 ” mol/I. 
- [Fe(H;O),]”” = [NO] = 0,01 - 0,0091 = 0,0009 mol/I. 


H.OT : K THNO, 
- c cÏ091a a'L Ô 
[HNO,] - [NO?] 


7,2.107Ý.9,0.10"Ê 


[HO ”] = 
? 91.103 


=7,12.107” mol/l 


pH = -lg(7,12.10””) =4,15. 


Dung dịch muối Fe(NO¿)s có pH = 4,15 nghĩa là môi trường axit. Sở dĩ như vậy là vì 
Kạy của (Fe(H;O)„] lớn hơn K,, của NO, do hằng số bazơ của [Fe(H;O)„(OH)]“° 
a,HNO,, : 

Như vậy, pH của dung dịch muối tạo thành từ axit yếu và bazơ yếu phụ thuộc vào độ 


mạnh tương đối của axit và bazơ yếu tạo ra muối đó. 
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7.9.3*. SỰ DƯNG MÔI PHẦN CỦA CÁC MUỐI.: 


Tương tự như trong dung môi nước, khi hoà tan các muối vào dung môi proton khác 
nước HB, vì nồng độ của các ion H¿B” và B”, trong đó rất nhỏ nên các ion của muối tương 
__ tác với các phân tử dung môi theo kiểu axit — bazơ. 


Thí dụ, sự dung môi phân của ion axetat trong etanol như sau : 


CHạCOONa + CH;.OH c—— CH;COOH + Na" + CH;O. 
và sự dung môi phân ion NH¿ trong etanol như sau : 
NHỆ + GHOH c— NH;ạ + C;H,OH; 


Sự tự phân l¡ của dung môi càng mạnh, nghĩa là tích số ion của nó càng lớn thì sự dung 
môi phân của muối ở trong đó càng xảy ra ở mức độ mạnh hơn. Thí dụ, trong dung dịch 
nước muối của axit nitric không bị thuỷ phân, còn trong axit axetic khan, sự dung môi phân 
xảy ra mạnh : : 


KNO; + CHạCOOH ——> HNO; + KỶ + CH;COO” 
Trong axit sunfuric khan, sự dung môi phân xảy ra còn mạnh hơn nữa : 
m + HO,  —— HNO; + K” + HSO; 


Trong môi trường axit sunitric khan, tất cả các muối (không có ngoại lệ), đều bị dung môi 
phân mạnh. Nguyên nhân là do. pKu „50, nhỏ hơn PKCH ooH và PKm.o nhiều (bảng 7.l 1). 


Vì amoniac tự phân li yếu hơn nhiều so với nước (bảng 7.8) nên nhiều hợp chất bị thuỷ 
phân trong nước nhưng không bị amoniac phân trong amoniac lỏng. Thí dụ K;Š khan, được 
điều chế bằng cách cho K tương tác với S trong NHạ lỏng. Sau đó, đuổi NH: bằng cách đun 
nóng. Còn K›S.5H:O tách được từ dung dịch nước nhưng không thể làm khan bằng cách 
- đun nóng được vì sẽ xảy ra sự thuỷ phân tạo ra khí H›Š và một lượng lớn KOH. 


7.10. PHẢN ỨNG TRUNG HOÀ. CHUẨN ĐỘ AXIT - BAZƠ 


_7.10.1. PHẢN ỨNG TRƯNG HOÀ 
4) Khái niệm về phản ứng trung hoà 


Theo thuyết điện li của Areniuyt, phản ứng giữa axit và bazơ tạo thành muối và nước 
được gọi là phản ứng trung hoà. Bản chất của phản ứng BHIP hoà theo thuyết Areniuyt là 
phản ứng ion thu gọn sau : 
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H' + OH —› HO —) 


Theo thuyết proton của Bronstet phản ứng trung hoà là phản ứng, trong đó axit mạnh 
hơn chuyển proton cho bazơ mạnh hơn để tạo thành bazơ yếu hơn và axit yếu hơn do đó 
làm giảm độ axit (hay độ bazơ) của môi trường : 


AxIl + Bazơ2 —— Bazơl + Axit2 __ (2) 


Ở phản ứng trung hoà, nếu số đương lượng axit và bazơ được lấy tương đương thì 
người ta gọi là trung hoà “hoàn toàn”. Nhưng dù là trung hoà hoàn toàn thì môi trường của 
dung dịch sau phản ứng cũng không nhất thiết là trung tính (pH = 7) mà có thể là bazơ (pH 
> 7) hoặc axit (pH <7) tuỳ thuộc vào quan hệ về lực axit - bazơ giữa các Ion tạo thành. Nói 
cách khác, là tuỳ thuộc vào sự thuỷ phân của các sản phẩm. 

Phản ứng trung hoà và phản ứng thuỷ phân muối đều là phản ứng axit - bazơ nhưng 
phản ứng trung hoà là thuận còn phản ứng thuỷ phân là nghịch, vì ở phản ứng thuỷ phân, 
axit yếu hơn đã chuyển proton cho bazơ yếu hơn để tạo thành bazơ mạnh hơn và axit mạnh 
hơn. Chính vì vậy, hằng số cân bằng của phản ứng trung hoà lớn hơn rất nhiều so với hằng 
số cân bằng của phản ứng thuỷ phân. Điểm khác biệt nữa giữa hai phản ứng trên là : phản 
ứng trung hoà thì làm giảm độ axit hay độ bazơ để tiến về môi trường trung tính, còn phản 
ứng thuỷ phân thì lại làm tăng độ axit hay độ bazơ, tức là làm lệch ra xa môi trường trung tính. 


b)_ Phản ứng trung hoà giữa axit mạnh và bazơ mạnh 


Thí dụ, trung hoà 0,5 mol KOH trong dung dịch bằng 0,5 mol HCI trong dung dịch. 
Chỉ có một phản ứng xảy ra, đó là phản ứng trung hoà tạo ra muối KCI và H;O : 


KOH + HCI ——> KCI + HO 


05mol 05mol 0,5mol 


Bản chất của phản ứng trung hoà giữa axit mạnh và bazơ mạnh Iroig Ti dịch nước 
được biểu diễn bởi phương trình ion thu gọn là : 
OH' + HO” —> 2H;O 
b..... 
mo b0.1077 





_K= = 1,0.10! 


K 
Giá trị rất lớn của K cho biết phản ứng xảy ra hoàn toàn. Giá trị K này cũng đúng cho 
tất cả các phản ứng trung hoà của axit mạnh và bazơ mạnh. 
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Sau phản ứng trung hoà trên, trong dung dịch tạo ra 0,5 mol ion K” và 0,5 mol ion CI”. 
Các ion này là axit và bazơ yếu hơn nước nên không phản ứng với nước. Dung dịch có môi 
trường trung tính, pH = 7. Đối với các trường hợp sử dụng lượng axIt mạnh và bazơ mạnh 
không tương đương, pH của dung dịch sẽ khác 7. 


Thí dụ : Tính pH của hỗn hợp gồm 50 ml dung dịch HI 0,25 M và 50 ml dung dịch 
KOH 0,1M. _ _ 


G¡id¡ : Phản ứng trung hoà xảy ra như sau : 
HI + KOH c—— KI + HạO 
Theo đâu bài tính được số mol các chất phản ứng là : 
nu¡ = 0,0125 mol; noi; = 0,005 mol. 
Vậy số mol HI không tham gia phản ứng trung hoà, còn dư là : 
0,0125 mol — 0,005 mol = 0,0075 mol HI. 
Suy ra nồng độ HI còn lại trong dung dịch là : 


[HI] = G20 =0,075 mol/1. 
100ml.]lit : 


và [HạO”] = [HI] = 0,075 mol/l 

— pH = -lg(0,075) = 1,12. 

Vậy pH của hôn hợp hai dung dịch trên là L, 12. 

C)_ Phản ứng trung hoà giữa các axit yếu và bazơ mạnh 

Xét một vài phản ứng sau : | 
CH;COOH +NaOH —> Na(CH;COO) + H;O 
HCN + NaOH ——> NaCN + HO 
HNO»; + NaOH ——> NaNO, + HO - 

_ Phương trình ion thu gọn chung cho chúng là : 

HRB + OH — A +H¿O 
aXI bazơ __ Đbazơ axit 


Dù lượng OH” tương đương có phản ứng hết với H” sinh ra từ axit yếu để tạo ra nước 
thì sau phản ứng rnôi trường vẫn không trung tính vì anion A” tạo thành trong phản ứng 
trên là bazơ mạnh hơn nước nên nó sẽ phản ứng với nước làm cho dung dịch có môi trường bazơ. 
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— Thí du : Dung dịch axit HCOOH 0,1M được trộn với dung dịch NaOH 0,1M theo tỉ lệ 
như nhau về thể tích. Hãy tìm hằng số cân bằng của phản ứng trung hoà, biết rằng : 
K _=5,643.10ˆ”. 

b,HCOO 
Giá : Phương trình ion thu gọn của phản ứng trung hoà giữa HCOOH và NaOH như sau : 
[HCGOO' ] 


HCOOH + OH  ——HCOOr + H,O "`. 
_ [HCOOHIIOH ]j 
Phản ứng trên thực chất là phản ứng nghịch của phản ứng thuỷ phân của anion fomiat HCOO) : 


HCOO_ + HạO —— HCOOH + OH K„ạy=K n 
b,HCOO 


_ Do đó hằng số cân bằng của phản ứng trung hoà sẽ là : 


K=——1 _ = 517721019 


=1] 
ST ng 5,643.10 


Vì hằng số cân bằng K rất lớn nên phản ứng trung hoà trên thực tế xảy ra hoàn toàn. 
Nồng độ của Na” là 0,05 M, của (HCOO”) là 0,05M. Trong dung dịch chỉ có ion (HCOO') 
là phản ứng với nước. Do đó, dung dịch có môi trường bazơ. (Tính pH của dung dịch 
KRIIP ˆ)0,005M tương tự như thí dụ ở mục (7.9.2a) sẽ được pH = 8,2). 


_d) Phản ứng trung hoà của bazơ yếu và axit mạnh 
Xét hai phản ứng sau :_ 
NH: + HCI ——> NHẠC 
2NHạ + H›5O¿ ——> : NH)39, 


Bản chất của phản ứng trung hoà giữa amoniac và axit mạnh trong nước được mô tả 
bằng phương trình ion thu gọn sau : _ 


NHy + HO” ——> NH/ + H;O 


Phản ứng trung hoà đã tạo ra cation NH¿ , là một axIf mạnh hơn nước. Do đó, NH¿ đã 


phản ứng với nước làm cho dung dịch có môi trường axit. 


Thí dụ : pH của dung dịch sẽ là bao nhiêu khi cho 25 mÌ dung dịch anilin C.H;NH› 
0,01M phản ứng với 25 ml dung dịch HNO; 0,01M. " 
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Biết K 4,2. 1019 


b,C.H.NH,„ 
_ Giải : 
| + c 
HNO+ + C.H.NH; —— C.H;N Ha T NO, 
Phương trình 1on thu gọn của phản ứng trung hoà giữa axit HNO+ và anilin như sau : 
HạO” + Cạ¿H;NH; —— C¿H;NH; + H;O 
[C,H.NH:; ] 
[H,O”][C,H„NH, ] 
Phản ứng trên thực chất là phản ứng NGHIÊM của phản ứng phân li axit CdẩẳH;NH) trong 


nước. Do đó, hằng số cân bằng K của phản ứng đó là nghịch đảo của K. 4.C,HỤNHỈ 


K 


HO 
= z 
Ê_ G.H.NH‡ = K 


Mà 
b,C,H„NH, 
Nên hằng số cân bằng của phản ứng trung hoà trên là : 


_K —10 
N : 
K= —=— HH 5é =4,2.10%, 


Vì hằng số K lớn nên phản ứng trung hoà coi như xảy ra hoàn toàn. 


Sau phản ứng trung hoà, tạo ra ion C¿H;NH) và lon NO; với nồng độ tính được là : 


TNO, ] =[ C¿H;NH; ] = 0,005 mol/1. Trong dung dịch chỉ có cation C¿H;NH? phản ứng. 


với nước. Dựa vào phương trình phản ứng đó, tính được pH của dung dịch : 
CH;NH?+H¿O —— C¿H;NH; + HạO” _— K=2⁄4107 
Hằng số K, của cation Cạ¿H;NH; cũng chính là Ku, của cation đó. Vì vậy, tính pH của 


dung dịch tương tự thí dụ trong mục 7.9.2b được ph= 3,48. 


Vậy dung dịch có môi trường axII. 
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7.10.2. CHUẨN ĐỘ AXIT - BAZƠ 

4) Khái niệm về chuẩn độ axit - bazơ 

- Chuẩn độ axit — bazơ là một kĩ thuật rất quan trọng trong phòng thí nghiệm hoá học, y 
dược và trong công, nông nghiệp .. 

Đề đưa ra khái niệm chuẩn độ aXIt — bazơ ta xét thí dụ sau : 50 ml dung dịch HCI 
0,10M có số mol HCTI là : 


11.50ml 
nuc¡ = Cụ.V = t1 me San 





} 0,005 mol 


Khi cho tác dụng với dung dịch NaOH, phản ứng trung hoà xảy ra : 


HC + NaOH, ——>NaCl¿œ + H;O@p 


Ta thấy khi cho đúng 0,005 mol NaOH vào dung dịch trên thì axit sẽ bị trung hoà hoàn 
toàn. Đối với mọi phản ứng hoá học, điểm tương đương là điển mà ở đó những đương lượng 
hoá học của các chất phản ứng đã phản ứng vừa đủ với nhau. Đối với dụng dịch HCI nêu 
trên, điểm tương đương sẽ đạt được khi thêm vào đó 50 ml dung dịch NaOH 0,1M hoặc 
25 mÌ dung dịch NaOH 0,2M, hoặc 100 ml dung dịch NaOH 0,05M nghĩa là sao cho đủ 

0,005 mol NaOH. 
_ Trong trường hợp thể tích của HCI đã biết chính xác nhưng nồng độ của nó chia biết, ˆ 
người ta có thể xác định nồng độ của HCI bằng cách thêm dần dung dịch NaOH (đã biết 
nồng độ chính xác) vào dung dịch HCI cho đến khi lượng NaOH cho vào tương đương với 
lượng HCI có mặt trong dung dịch. Dựa vào thể tích của NaOH đã dùng tính được nồng độ. 
HCI. Kĩ thuật thí nghiệm này được gọi là phép chuẩn độ axit — bazơ. 

Vậy chuẩn độ một axit hay một bazơ là xác định chính xác nông độ của dung dịch axit 
hoặc bazơ bằng một dung dịch bazơ hay một dung dịch axit đã biết chính xác nông độ. 

Như vậy, trong phép chuẩn độ axit — bazơ, tại điểm tương đương ta có : 


Số đương lượng của axit = số đương lượng của bazơ : 

NAVA=NgVg — (7.28a) 
Nạ, Nạ là nồng độ đương lượng của axit và bazơ. _ 
Vụ, Vụ là thể tích của axit và bazơ. - 
Đối với bất kì phép chuẩn độ nào ta đều có : 

N,V,=NsV; X (7.28b) 

N¡, N› là nồng độ đương lượng của hai chất tham gia phản ứng. 
Vị, V¿ là thể tích của chúng. 


Khi hai chất phản ứng vừa đủ với nhau thì phép chuẩn độ đạt đến điểm tương đương 
nghĩa là phép chuẩn độ đã hoàn thành. 
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pH ở điểm tương đương trong phép chuẩn độ axit — bazơ không nhất thiết phải bằng 7. 
Cần nhớ rằng tại điểm kết thúc chuẩn độ chúng ta có dung dịch của một muối. Vì vậy, chỉ 
khi một axit mạnh được chuẩn độ bởi bazơ mạnh thì điểm tương đương mới xảy ra ở 
pH = 7. Còn khi chuẩn độ một axit yếu bằng một bazơ mạnh hay ngược lại thì điểm tương 
đương Không xảy ra ở pH = 7 mà pH được xác định bởi phản ứng thuỷ phân của các Ion của 
muối hình thành trong quá trình chuẩn độ (xem mục 7.10.1). Do đó vấn đề mấu chốt được 
đặt ra là “làm thế nào để xác định được chính xác điểm tương đương ?”. Vấn đề đó sẽ được 
sáng tỏ ở các trường hợp chuẩn độ axit - bazơ điển hình trình bày ở các mục sau đây. 


b) Chuẩn độ axit mạnh bằng bazơ mạnh 


Để hiểu được cách xác định điểm tương đương, ta hãy xây dựng đường cong sự biến 
đổi của pH trong quá trình chuẩn độ (gọi là đường cong chuẩn độ). Ta xét trường hợp 
chuẩn độ 40 ml dung dịch HCI 0,1 N bằng dung dịch NaOH 0,1 N. Khi chưa thêm dung 
dịch NaOH thì pH của dung dịch HCI 0,[ N bằng 1. Khi thêm dần dung dịch NaOH vào thì 
pH tăng dần. Biết thể tích dung dịch NaOH thêm vào, ta tính được pH của hỗn hợp thu 
được sau phản ứng. Trước điểm tương đương, pH của hỗn hợp được xác định theo lượng 
HC] còn dư ; Sau điểm tương đương pH của hỗn hợp được xác định theo lượng NaOH thêm 
dư vào. Tại điểm tương đương môi trường là trung tính (pH = 7) vì muối NaCT tạo ra khôn 
bị thuỷ phân. Kết quả tính toán được liệt kê ở bảng 7.17. _ _ 


Bảng 7.17. Sự biến đổi pH của hỗn hợp phản ứng trong quá trình chuẩn độ 40ml - 
dung dịch HCI 0,1 N bằng dung dịch NaOH 0,1 N. 


Số mÌl dung dịch NaOH 0,1N thêm vào 





Số ml dung dịch NaOH 0,1N thêm vào 


40,01 ` 


0,00 _ 
1000 — 
14 
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` 
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Dựa vào bảng 7.17 ta vẽ đường cong chuẩn độ là đồ thị biểu diễn sự phụ thuộc của pH 
vào thể tích NaOH 0,1N thêm vào (hình 7.9). | 


Từ bảng 7.17 và đường cong 
chuẩn độ (hình 7.9) ta thấy : Điểm 14 
tương đương đạt được ở pH bằng 7 
khi lượng NaOH thêm vào (40 m]) 


trung hoà hoàn toàn lượng HỚi có - Tác c2 sec Phenolphtalein 
= đổi màu 








trong 40 ml dung dịch ; Ở gần 
điềm tương đương khi lượng NaOH 
thêm vào là 39,9 ml đến 40,1 mỊ 5 
(chỉ dư 0,25% NaOH), nghĩa là chỉ - 
khác nhau 0,2 ml nhưng pH của 4 
dung dịch lại tăng đột ngột từ 3,9 
đến. 10,4, tức là nồng độ HO” 
trong dung dịch giảm đi hàng triệu 0 
lần. Đoạn đường cong thẳng đứng 
trên đồ thị ứng với sự thay đổi đột 

¬..  ẽ “ ` _ Hinh 7.9 
b  NG s20 20 0à day Day Đường cong chuẩn độ 40 ml dung dịch HCI 0,1 N 
có chứa điểm tương đương được bằng dung dịch NaOH 0,1 N | 
gọi là bước nhảy pH. 


pH = 7,00 
;„ Điểm tương đương 


Metyl đỏ 
đổi màu 





10 20 39 40 50 60 70 80 


Vqg NaOH thêm vào (mì) 


Những nhận xét trên cho thấy để xác định được điểm tương đương trong phép chuẩn độ 
axit - bazơ cần phải phát hiện được sự thay đổi đột ngột của pH tức là xác định được bước 
nháy pH. Trong thực nghiệm, người ta thường dùng chất chỉ thị màu hoặc máy đo pH (pH - meter). - 


s.. Xác định điểm tương đương bằng chỉ thị màu: 


Ở mục 7.4.3 ta đã biết rằng mỗi chất chỉ thị thì có một khoảng đổi màu ở những giá trị 
pH khác nhau nhưng thường giới hạn trong phạm vi ~ 2 đơn vị pH. Chẳng hạn, khoảng 
chuyển màu của metyl đỏ là 42 + 6,2, của bromthimol xanh là 6 + 7,6, của 
-_ phenolphtalem là 8,3 + 10 (bảng 7.4, mục 7.4.3). 


Giá sử ta phải xác định nồng độ một dung dịch HCI, ta hãy tiến hành thực nghiệm như 
sau : Dùng pipet lấy 40,0 ml dung dịch HCI cần xác định nồng độ cho vào bình hình nón 
(hình 7.10a). Thêm vào đó vài giọt một trong 3 chỉ thị kể trên (hình 7.10b). Nhỏ từ từ dung 
dịch NaOH 0,1 N từ buret xuống bình hình nón chứa HCI và chỉ thị (hình 7.10c). Gần đến 
điểm tương đương phải nhỏ từng giọt. Sau mỗi giọt thì lắc nhẹ và quan sát màu của hỗn hợp 
phản ứng. Khi thấy hỗn hợp phản ứng đổi màu thì kết thúc phép chuẩn độ và ghi lại thể tích _ 
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dung dịch NaOH đã nhỏ xuống, VNNGÏN: Từ thể tích đó ta tính ra được nồng độ HCI ở dung 
dịch đầu theo công thức (7.28a) _ 





(A) 


Hình 7.10. Chuẩn độ HCI bằng NaOH 
a) Lấy chính xác 40,0 ml dung dịch HCI chưa biết nồng độ ; 
b) Nhỏ vài giọt chỉ thị màu ; 
c) Nhỏ từ từ dung dịch NaOH 0,1 N và theo dõi màu của hỗn hợp phản ứng. 
Để hiểu được cách chọn chỉ thị màu, ta hãy quay lại phép chuẩn độ trình bày ở bảng 
7.17 tức là giả sử làm thực nghiệm với40 mÍl dung dịch HCI 0,] N. 


*Nếu dùng metyl đỏ thì thoạt đầu hôn hợp phản ứng có màu đỏ. Cho đến khi thêm 
được 39,95 ml hoặc 39,99 ml dung dịch NaOH 0,1 N thì hỗn hợp chuyển sang màu vàng da 
cam (vì pH đặt tới khoảng chuyển màu của metyl đỏ). Khi thêm tới 40,00 ml thì hỗn hợp 
chuyển sang màu vàng. Các thể tích 39,95 ml, 39,99 ml sai khác không đáng kể so với 
40,00 ml nên đều có thể dùng để tính ra lượng HCI và nồng độ của nó trong dung dịch đầu 
(với sai số có thể bỏ qua), tức là xác định được điểm tương đương. 


*Nếu ta cho vào dung dịch ban đầu bromthimol xanh thì thêm đến 39,99 ml dung dịch 
NaOH, hôn hợp phản ứng vẫn có màu vàng (vì pH = 4,90) chỉ khi thêm đến 40,00 ml dung: 
dịch NaOH thì hỗn hợp mới chuyển từ vàng sang xanh nhạt, đến 40,01 ml thì hỗn hợp có 
. màu xanh thãm. Vậy là ta xác định được điểm tương đương ứng với thể tích dung dịch 
NaOH là 40,00 - 40,01 ml. 
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Nếu dùng chỉ thị là phenolphtalein thì lúc đầu hôn hợp phản ứng không màu. Khi thêm 
đến 40,0! ml dung dịch NaOH dung dịch mới chuyển sang màu hồng nhạt nhưng đến 
40,05 ml dung dịch NaOH thì hỗn hợp phản ứng chuyển hắn sang màu hồng tím. Lần này 
ta xác định được điểm tương đương ứng với thể tích dung dịch NaOH thêm vào là 
40.01 + 40,05 ml. _ 


Như vậy, một mặt tuỳ thuộc vào việc dùng chỉ thị nào trong ba chất kể trên, mặt khác 
tuỳ vào độ nhạy màu của mắt người chuẩn độ có thể ghi nhận được sự đổi màu của chỉ thị - 
tức điểm kết thúc chuẩn độ khi thêm dung dịch NaOH vào hỗn hợp phản ứng ở một trong 
các giá trị thể tích dung dịch NaOH trong khoảng 39,95 + 40,05 ml. Các giá trị này khác 
nhau rất ít nên đều dùng được để tính ra lượng HCI có trong dung dịch đầu với sai số khá 
nhỏ (sai số cho phép). tức là đều dùng để xác định được điểm tương đương. 


Qua phân tích ở trên ta thấy chỉ thị màu thích hợp của phép chuẩn độ axit - bazơ là chỉ 
thị có khoảng chuyển màu nằm trong bước nhảy pH. Khoảng chuyển màu của chỉ thị 
không nhất thiết, nhưng tốt nhất là có chứa điểm tương đương. 


Trong trường hợp chuẩn độ axit mạnh bằng bazơ mạnh các chỉ thị có khoảng chuyển 
màu trong vùng pH từ 3,9 đến 10,48 đều dùng được. 


= Xác định điểm tương đương bằng máy đo pH (pH - meter) 


AC 


‡wÃ : 
mi 1 
ph 
H ‡ b 
t4 : 
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a)~ _ ' _ — b} 
Hình 7.11 
| a) Chuẩn độ axit - bazơ dùng pH meter - 
b) Cách xác định điểm tương đương trong chuẩn độ pH - meter 
Hình 7.I la mô tả cách chuẩn độ axit - baZzƠ bằng pH- meter. Dung dịch axit chưa biết 
nồng độ được chứa trong cốc thuỷ tinh đặt trên máy khuấy từ. Hai điện cực của pH - meter 
(mục 9.1.5) được nhúng vào cốc đó. Sau môi lần nhỏ dung dịch NaOH 0,IN từ buret xuống 
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thì ghi lại giá trị Vqao¿; đã dùng tương ứng với giá trị pH đọc được trên pH - meter. Ta sẽ 
được một bảng số liệu tương tự như bảng 7.17, " _ " 

Để xác định điểm tương đương trong chuẩn độ pH - meter ta đùng các số liệu thu được 
để xây dựng giản đồ sự phụ thuộc của pH vào thể tích dung dịch NaOH 0,1N đã dùng. Ta _ 
thu được giản đồ pH — VNaou như ở hình 7.1 1b. Giản đồ này có dạng tương tự như ở hình 
7.9. Ta vẽ hai đường tiếp tuyến với đường cong chuẩn độ ở điểm gần bắt đầu và điểm gần 
kết thúc bước nhảy pH rồi kẻ một đường thẳng song song cách đều hai tiếp tuyến đó. 
Đường thẳng này cắt đường cong chuẩn độ ở điểm tương đương E. Từ E hạ đường vuông 
góc xuống trục hoành ta được VNaou ứng với điểm tương đương. Từ E hạ đường vuông góc 
xuống trục tung ta thu được giá trị pH ứng với điểm tương đương (hình 9.1 Ib). 


c) Chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh 


Trước hết ta hãy xây dựng đường cong chuẩn độ bằng :các số liệu tính toán đối với 
trường hợp chuẩn độ 40 ml dung dịch CH:COOH (viết tắt là HOAc) 0,I N bằng dung dịch 
NaOH 0,1 N. Tương tự như mô tả ở hình 7.10, từ buret ta thêm dần dung dịch NaOH 0,IN 
xuống bình phản ứng. pH của hỗn hợp phản ứng được tính như sau : 

Trước điểm tương đương, khi lượng NaOH thêm vào chưa đủ trung hoà thì trong dung 
dịch sẽ có CHạCOOH dư nằm cân bằng với ion CH¿COO ' tạo ra do phản ứng trung hoà, ta 
được dung dịch đệm. Tính pH của dung dịch đệm như đã trình bày ở mục (7.8) 

Ö điểm tương đương, khi lượng NaOH thêm vào là 40 ml đã trung hoà chuẩn xác 
lượng axit có trong 40 mÌ dung dịch HCI 0,1N, thì trong dung dịch chỉ tồn tại muối 
Na(CH:COO) điện li hoàn toàn. Trong dung dịch chỉ có ion CHạCOO_ phản ứng với nước. 
Do đó, tính pH trong dung địch theo phản ứng thuỷ phân ion CH;COO' .(Xem mục 7.9.2) 


Sau điểm tương đương, pH của dung dịch lại được tính theo lượng NaOH thêm dư vào. 
Kết quả được chỉ ra ở bảng 7.18. Đường cong chuẩn độ được vẽ ở hình 7.12. 


Bảng 7.18. Sự biến đổi pH trong quá trình 
chuẩn độ 40 mi dung dịch CHạCOOH 0,1N bằng dung dịch NaOH 0,1N . 


Số ml dung dịch NaOH 0,1N thêm vào: BH, Số mì dung dịch NaOH 0,1N thêm vào KN 
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| Số ml dung dịch NaOH 0,1N thêm vào Số ml dung dịch NaOH 0,1N thêm vào 
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Từ bảng 7.18 và hình 7.12 ta thấy : 
Điểm tương đương không ứng với pH = 7. 
mà ứng với pH = 8,73 (môi trường kiểm) ; 

Bước nhảy pH là từ 7,36 đến 10,40, tức là 
2019005028205 NLC-?}eophaen ngắn hơn nhiều (ở phía môi trường axit) SO 
đ se cstoaeso h với bước nhảy pH khi chuẩn độ axit mạnh 
bằng bazơ mạnh. 


— — — 
33 )2?9 l3 

ch + l 
c2 © 
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HH, 3027200 K6 9 P : lế NI HN đương 
| | Nếu ta dùng chỉ thị metyl đỗ như 
trường hợp chuẩn độ HCI bằng NaOH thì 
vì khoảng đổi màu của nó ở pH 4,2 +6,2 
nên ta sẽ ghi nhận được các thể tích NaOH 
10 20 30 40 50 60 70 80 thêm vào trong khoảng từ 1O mi cho đến 
VqdNaOHthemvwo(T)  -  tạn 39 ml. Giá trị 10 ml ứng với thời điểm 
Hình 7.12. Đường cong chuẩn độ 40 mi dung dịch mới trung hoà được 1/4 lượng axit axetic ; 
_CH;COOH 0,1 N bằng dung dịch NaOH0,1N càn c¡¿ tị 39 mỊ dụng dịch NaOH 0,1N 
_ _ _ | thì ứng với thời điểm còn dư tới 1/40 tức 
2,5% lượng CH:COOH. Sai số đá lớn nên 39 ml NaOH không thể coi là ứng với điểm 
tương đương được. Sở đi như vậy là vì ta đã dùng chỉ thị mà khoảng đổi màu của nó nằm 
ngoài bước nhảy pH của phép chuẩn độ. Metyl đỏ không dùng được cho phép chuẩn độ này 
còn bởi vì khoảng đổi màu của nó hầu như rơi đúng vào khoảng đệm của hỗn hợp 
CH;COOH + CH;COONa. Như vậy, ta đã biết : Dung dịch đệm có tác dụng hữu hiệu nhất 
trong khoảng pK, + I(gọi là khoảng đệm) ; ở khoảng đệm khi thêm bazơ hoặc axit vào, 
pH của dung dịch đều chỉ thay đổi ít hơn nhiều so với ở ngoài khoảng đệm. _ 


Methyl đỏ 
2 . đổi màu 


Ầ 
..m.me 
- 


_ Trong trường hợp này, nếu dùng chỉ thị m-crezol đỏ (khoảng đổi màu 7,6 +9,2) hoặc 
thmol xanh (§ + 9,6) hoặc phenolphtalein (8,3 +10) thì sẽ xác định được các giá trị 
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“VNaon trong khoảng 39,95 m] đến 40,10 ml. Dùng các giá trị Vqạon đó ta sẽ tính được 
nồng độ CH;COOH với sai số có thể bỏ qua. _ 
Người ta cũng có thể tiến hành chuẩn độ axit yếu đa chức bằng bazơ mạnh. Thí dụ, 


chuẩn độ dung dịch H;SO; bằng dung dịch NaOH. Khi đó sẽ xác định được 2 điểm tương 
đương (hình 7.13) nhờ hai chỉ thị màu khác nhau, chẳng hạn metyl đỏ và phenolphtalein. 










- Phenoiphtalein 
đổi màu 











10 pH = 9.86 
điểm tương đương 
thứ hai ',Ì\ NăHkS2 0 strtb bao 
9 
N66 co. Đp 2ô So v 2 
R Metyl đỏ 
4T” pH:527~ đổi màu 





pH =425 Điểm tương đương 


điểm tương đương 

thứ nhất | 

10 20 30 40 59 60 70 890 
Vqg HC| thêm vào () 


20 40 - 60 80 100 
| dd NaOH thêm vảo (ml) | 
Hình 7.13. Chuẩn độ 40 mi dung dịch _ Hình 7.14. Chuẩn độ 40 mi dung dịch 


d) Chuẩn độ bazơ yếu bằng axit mạnh 


Khi phải xác định nồng độ các bazơ yếu như NH: hoặc các amin, người ta dùng dung 
_ dịch axit mạnh như HCI đã biết chính xác nồng độ để chuẩn độ. Để biết được chất chỉ thị 
nào là thích hợp ta hãy phân tích đường cong chuẩn độ 40 ml dung dịch NHạ 0,1 M bằng 
dung dịch HCI 0,1 M cho ở hình 7. 14. _ 


Ta thấy ngay rằng : Đường cong chuẩn độ bazơ yếu bằng axit mạnh vừa nằm thấp hơn 
vừa ngược với đường cong chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh (hình 7.12) ; Bước nhảy pH 
ngắn hơn so với trường hợp chuẩn độ axit mạnh bằng bazơ mạnh ; Điểm tương đương thì 
ứng với môi trường axit (pH = 5,27). 


Vì pK Na” 9,2 nên ở pH = 9,2 + 1 (khoảng đệm) đường cong chuẩn độ gần như nằm 
a,NH, | | 


ngang. Nếu dùng phenolphtalein thì sẽ không xác định được điểm tương đương vì khoảng 
đổi màu của nó (8,3 + 10) nằm ngoài bước nhảy pH và đúng vào khoảng đệm, khi đó sự 
đổi màu xảy ra ngay từ khi mới thêm được khoảng 10 ml dung dịch HCI và kéo dài đến khi 
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thêm khoảng 37 ml dung dịch HCI (hình 7.14). Nếu ta dùng metyl đỏ, khoảng đổi màu của 
nó được giới hạn bởi hai đường nét đứt song song với trục hoành xuất phát từ giá trị 
pH = 4,2 và 6,2 thì sẽ kết thúc chuẩn độ ở các thể tích dung dịch HCI rất gần với 40 ml tức 
là rất gần với điểm tương đương. _ 


đe) Nhận xét chung 


Chuẩn độ axit - bazơ có thể thực hiện nhờ sử dụng máy đo pH hoặc sử dụng chất chỉ 
thị màu. Sử dụng chỉ thị màu là phương pháp rẻ tiền và thông dụng nhưng không dùng được 
cho những dung dịch vốn đã có màu. Sử dụng pH - meter là phương pháp không thay thế 
được trong nghiên cứu môi trường, nghiên cứu các dung dịch màu và trong các dây chuyền 
tự động hoá. Ta có thể xây dựng được đường cong chuẩn độ dựa trên cơ sở tính pH của 
dung dịch. Từ đường cong chuẩn độ của các trường hợp điển hình, có thể suy ra đường 
cong chuẩn độ của những trường hợp tương tự, hoặc ngược lại. Thí dụ : Đường cong chuẩn 
độ mọi axit mạnh bằng bazơ mạnh đều có dạng tương tự như ở hình 7.9 ; Đường cong 
chuẩn độ bazơ mạnh bằng axit mạnh chính là đường cong đối xứng với đường cong chuẩn 
độ axit mạnh bằng bazơ mạnh qua trục thắng đứng chứa điểm tương đương. So với bước 
nhảy pH khi chuẩn độ axit mạnh bằng bazơ mạnh, bước nhảy pH khi chuẩn độ axit yếu 
bằng bazơ mạnh bị ngắn đi ở vùng axit, còn bước nhảy pH khi chuẩn độ bazơ yếu bằng axit 
mạnh thì bị ngắn đi ở vùng bazơ. Vì vậy, nếu chuẩn độ axit yếu bằng bazơ yeh thì bước 
nhảy ben thu hẹp đến mức không nhận ra, vì thế không sử dụng được. 


71 1" THUYẾT CÁC HỆ DUNG MỖI 
Ở mục 7.5 ta đã biết, mỗi dung môi proton đều có khả năng tự phân H ở mức độ khác 
nhau. Thí dụ : đối với HO, NHạ lỏng và HF lòng : 
2H ' c== H.O! + OH 


2H: c== NH¿ + NH,„ 
2HFE c—> H,F” +E” 


Hằng số tự phân li của một số dung môi proton được chỉ ra ở bảng 7.8, còn một số tính 
-_ chất của chúng được chỉ ra ở bảng 6.3 (mục 6.2). 

Khi nghiên cứu, trong các dung môi amoniac lỏng và HE lỏng, người ta nhận thấy các 
phản ứng axit — bazơ cũng xảy ra tương tự như trong nước. Các anion NH, và E có thể 
coi tương tự ion OH.. Thí dụ : 

Các kim loại kiểm, kiềm thổ hoà tan tốt trong amoniac lỏng. Ở đó chúng đã phản ứng 
với NHa tương tự như chúng phản ứng với nước. 
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2M +2NHy ——> 2MNH; +H;Ÿ 
2M + 2H;O ——> 2MOH + H;Ÿ 


Các amidua của kim loại có tính chất tương tự các hidroxit. Các dung dịch amidua 
trong amoniac lỏng có khả năng dẫn điện do chúng phân l¡ thành các ion : 
MNH; . —> M +NH; 
Khi nhỏ phenolphtalein vào thì các dung dịch đó có màu hồng, còn khi thêm axit vào 
_ thì xảy ra sự trung hoà chúng. Thậm chí độ tan của các amidua cũng thay đổi theo trật tự 
- giống như độ tan của các hidroxit. LINH; không tan, NaNH; tan ít, KNH;, RbNH;, CsNH; tan tốt. 


Hơn thế nữa, một số amidua như Al(NH;)s, Zn(NH;); vừa tan được trong dung dịch 
muối amoni vừa tan được trong dung dịch muối amiđua của kim loại kiểm cũng giống như 
AI(OH):, Zn(OH)› tan được cả trong axit và trong bazơ. Thí dụ : 

Zn(NH;); +2KNH; ——> K;ạ[Zn(NH;)¿] 
Zn(NH;)» + 2NHẠCI ——>' [Zn(NHạ)¿]C1› 
Zn(OH); + 2KOH  ———> K›[Zn(OH)a] 
Zn(OH)»; + 2{H;O]JCIạ —— [Zn(H;O)„]C]; 

Nhưng trong NHạ lỏng, tính lưỡng tính của các amiđua được mở rộng hơn nhiều so với' 
các hiđroxIt trong nước. Thí dụ, Sr(NH;)› và AgNH; là chất lưỡng tính trong NHạ lòng, 
còn Sr(OH)»; là một bazơ mạnh và Ag:O không phải là chất lưỡng tính trong nước. Thậm - 
chí, NaNH; chất tương tự NaOH cũng có dấu hiệu lưỡng tính trong NHạ lòng. 

Như vậy, các amiđua của kim loại trong môi trường amonlac lòng thể hiện như một _ 
buzơ mặc dù các chất đó không chứa nhóm OH. 

_ Mặt khác, khi thêm một axit bất kì vào amoniac lỏng, chẳng hạn, HCIO,, cũng xảy ra 
phản ứng tạo muối, tương tự phản ứng xảy ra trong nước : 

NHạ + HCIO, ——> NH„CIO, 

HạO sử HCIO, —— [H:O]CIO¿ 

Muối amoni, khi hoà tan trong amonliac lỏng, cũng phản ứng với các amIt của kim loại 
như axit phản ứng với các bazơ trong nước : 

NH„ClIO¿ + KNH; ——> KCIO¿ + 2NH¿ 
[HạO]C1O¿ + KOH ——> KCIO¿ + 2H;O 


Phản ứng này tương tự phản ứng trung hoà của axit mạnh và bazơ mạnh trong nước, _ 
sản phẩm tạo ra các phân tử dung môi : | 


346 


+ _— 
NH‡ + NH; —> 2NH, 


— HO” + OH  ——> 2HạO 
Các kim loại hoạt động cũng đẩy được hiđro ra khỏi dung dịch muối amoni trong 
amoniac lòng : 


Mg + - 2NH„NO; ——>Mg(NO;}»; + 2NH; + H; Ÿ 
Như vậy các muối amomi Yrong amomiac lỏng thể hiện như một axif mặc dù các chất đó 
không chứa ion H;O”. 


Các vấn đề xem xét ở trên đã được khái quát trong thuyết axit — bazơ được gọi là 
thuyết các hệ dung môi. 


Theo thuyết đó, axit là chát có thể tạo ra trong dung dịch cation đồng nhất với cation 
do dung môi tự phân lì ra. Bazơ là chất có thể tạo ra trong dung dịch anion đồng nhất với 
anion do dung môi tự phản Ì¡ ra. Thí dụ : 


Trong amoniac lỏng, các amidua của kim loại như NaNH,, KNH;, Ca(NH›)„ .. 
bazơ, các muối amoni là axit. Urê cũng là axit (mặc dù trong nước, nó hoàn toàn ANH 


tính), do nó phản ứng với NHa tạo ra NH/ : _ 
NHạ + HạN-CO-NH; —— NH} + HạN-CO-NH” 


Phản ứng amoniac phân của muối trong amoniac lỏng cũng tương tự phản ứng thuỷ 
phân trong nước : 


AlBrạ + 2NHy —> Al(NH;)Br; + NH¿Br 
AlBr, + 2H;O — AI(OH)Br; + (H;O)Br 
"Trong HF lỏng, florua của các kim loại như NaF, KF, CaF; ...và một số chất (là axit 
trong nước) như CH;COOH là bazơ bởi vì khi hoà tan trong HF lỏng, chúng tạo ra các ion F: 
"¬ NaF ——>Na' +F 


CH,COOH + HF —— CH;COOH7 + F ` 


Các chất có khả năng nhận ion Fˆ mạnh như BFạ, SbFs, AsFs, SnFx ... là axit vì khi 


chúng hoà tan trong HF lồng đã tạo ra cation H;F” do xảy ra các phản ứng sau : 
_ BFẠ + HF ——> HỊBF¿] 
H[BF] + HE ——> H¿F”' + [BF/] 
hoặc SbữF, + HE ——> H[SbF,] 
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HỊSbF,] + HF — H„F” + [SbF,] 


Một vài hợp chất như AIFa và CrFa cũng thể hiện tính lưỡng tính trong HF lỏng. Thí dụ : 
CrFa tan được trong dung dịch của NaF ; tương tự Cr(OH); tan trong dung dịch nước 
của NaOH : _ 


CrEFa + 3NaF _ Ỷ†— Naa[CrF¿] 
Cr(OH)a + 3NaOH ———>Na-[Cr(OH),]. 


Phức chất Naz[CrF¿] phản ứng với axit H[BF„] tương tự Naz[Cr(OH),] phản ứng với 
HCl trong nước : - | | | 


Na¿[CrFz] + 3H[BFạ] ——> CrFạÙ + 3Na[BFạ] + 3HF 


Na;[Cr(OH),] + 3HCI——>Cr(OH)zỶ + 3NaCl + 3H;O 


Đối với các dung môi không proton, tự ton hoá thì cation tạo ra được coi như là axit 
còn anion tạo ra được coi là bazơ. Thí dụ : 


axtf bazơ 
2B; —` BEj + BE, 
2SO; —> SO” + SO{. 
SbBra can Ê SbBr + Br 
NOCI —>NO' +  (Œ 
NO => NO” + NO; 
Một số tính chất của các dung môi loại này được liệt kê ở bảng 6.4. 
Các phản ứng axit — bazơ xảy ra trong các dung môi không proton, tự Ion hoá tương tự 


như trong các dung môi proton. Chẳng hạn trong SbBra lỏng, bromua của các kim loại kiểm 


và amonI là các bazơ vì chúng phân l¡ tạo ra ion Br, thí dụ : 
—_ KB—>Kĩ+Br 
Còn AlBrn là axit vì xảy ra phản Ứng sau : 
SbBrạ + AlIBryạ ——>[SbBr;]”[AIBr„] 


Phản ứng trung hoà xảy ra theo phương trình sau, tạo ra phân tử dung môi. 
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KBr + [SbBr;][AlBr¿]——>K[AIBr] + SbBr; 


Trong BrE: lỏng, [BrF2][AsF¿] là axit vì khi hoà tan nó phân l¡ ra [BrF›]” và [AsFs] ; 
còn K[BrFa] là bazơ. Khi trộn các dung dịch axit, baZƠ đó thì xảy ra phản ứng trung hoà và 
sản phẩm tạo ra là muối và các phân tử dung môi : 


[Brr›] [AsFa] + K[BrF¿] ——>K[AsFs] + 2BrFa 
Phản ứng trung hoà của axIt SOCI, và bazơ K;5O¿ trong SO› cũng xảy ra tương tư : 


SOCI; + KzSO; ——> 2KCI + 2$O; 

Đối với các dung môi khóng proton, không tự ion hoá thì phản ứng axit — bazơ được 
xem xét theo quan điểm của thuyết tổng quát hơn — thuyết axit — bazơ Liuyt (mục 7.12). 

Thuyết các hệ dung môi xuất phát từ luận điểm tự phân li của dung môi nên các khái 
niệm axit, bazơ được mở rộng hơn và thích hợp hơn. Nó áp dụng cho cả dung môi proton và 
dung môi không proton, do đó, có thể nói thuyết proton là trường hợp riêng nằm trong 
thuyết các hệ dung môi. Đồng thời, một lần nữa cho phép hiểu tại sao lực axit, bazơ không 
phải là tính chất tuyệt đối mà chỉ là tính chất tương đối của chất tan. Nghĩa là các lực đó 
của chất tan thể hiện khác nhau trong các dung môi khác nhau. Thuyết hệ các dung môi 
ngày càng có vai trò quan trọng đối với việc nghiên cứu phản ứng axit — bazơ trong dung 
môi khác nước. | 

Tuy nhiên, thuyết hệ các dung môi không giải thích được phản ứng trung hoà xảy ra 
trong điều kiện không có dung môi. Chẳng hạn, phản ứng “ tác của khí HC] và khí 
NHạ tạo ra NHụ„CI rắn. . 


7.12. THUYẾT AXIT - BAZƠ LIUYT 


7.12.1.AXIT, BAZƠ VÀ PHÁN ỨNG AXIT - BAZƠ THEO LIUYT 
4) Axif và bazơ ÙLIuyt 
Nếu như quan điểm về axit — bazơ theo Bronstet — Lauri tập trung vào proton thì quan 
niệm Liuyt lại nêu bật vai trò của cặp electron. Thuyết Liuyt định nghĩa axit, bazơ như sau : 
Bazơ là tiểu phân có thể cho cặp electron để hình thành liên kết cho — nhận, 
Ax là tiểu phân có thể nhận cặp electron để hình thành liên kết cho — nhận. 


Đình nghĩa Liuyt, cũng như định nghĩa Bronstet — Lauri, đều đòi hỏi bazơ phải CÓ CặP 
electron để cho đi, vì thế thuyết Liuyt không mở rộng khái niệm bazơ. Tuy nhiên, nó mở rất 
rộng khái niệm axit. Nhiều tiểu phân như CO›, Cu”, không hề chứa H trong công thức (do 
đó không thể là axit Bronstet — Lauri) lại là axit Liuyt bởi vì trong phản ứng chúng có thể 
nhận cặp electron. Liuyt đã nói : "Hạn chế nhóm axit chỉ là các hợp chất có chứa hiđro đã 
cản trở sự hiểu biết hệ thống của hoá học cũng nghiêm trọng như việc coi chất oxi hoá là 
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ứng chất chứa oxi vậy ". Hơn thế, chính proton cũng hoạt động như một axit theo định 
Me LuiuYt, bởi vì nó nhận cặp €lectron từ bazơ : 


B:+ H£C—DB-H`. 


Như thế, tất cả các axit Bronstet — Laur: đều cho ra axit Liuyt, H.. 
b) Phản ứng axit — bazơ theo Liu ví 


Sản phẩm của bất kì phản ứng axit — bazơ Liuyt nào cũng được gọi là sản phẩm cộng 
(adduct), đôi khi còn gọi là phức chất. Trong trường hợp đơn giản, nó có chứa một liên kết 
- cộng hoá trị mới được hình thành : 


A :B CC A-B (sản phẩm cộng hợp) 


Hình 7.15 chỉ ra tương tác giữa các obitan để hình thành liên kết. Sở đĩ tạo ra sản phẩm 
cộng bên là do obitan liên kết mới có năng lượng thấp hơn được hình thành -và được lấp 
đây bởi các cặp electron từ HOMO của DXOnI nên đã hạ thấp năng lượng của hệ. 


CÁ. A-B  :B _ 
Hình 7.15. Sự hình thành MO định vị từ LUMO 
LUMO (obitan không bị chiếm thấp nhất) của axit Liuyt và 
HOMO ¬ HOMO (obitan bị chiếm cao nhất) của bazơ Liuyt. 


—‡——=—†—-———+— ' Một số thí dụ về axit và bazơ Liuyt cùng 
| với sản phẩm cộng hợp của chúng được đưa 
ra Ởở bảng 7.18. 
Bảng 7.18. Một vài axit, bazơ Liuyt và sản phẩm cộng hợp của chúng. 


Các axIt Liuyt 






| Các bazơ Liuyt 
———=-——. 
B(CH4)a B(CHa)2H. B(CHa)2OH B(CH2)2NHa TN B(CHa)4.CeH¿ 


NEE ˆ” 0ÁE ” Me Am ”ˆ^Sr 


_— Có những phân tử hoạt động vừa như một axit lại vừa như một bazơ Liuyt vì những 
phân tử đó vừa có nguyên tử có khả năng nhận cặp electron vừa có nguyên tử có khả năng 
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cho cặp electron. Thí dụ, SnCl› thể hiện lần lượt như một axit, rồi như một bazơ trong các 
phản ứng sau : | 


C7 PiClZ~ 
_SnCl› ———>»nCl; ——>Ft§nq 8 


FB  N(CH;), 


SnCI, _ NGHỊ), ,á ch ng "'Sn 


Như vậy thuyết Liuyt đã mở rộng một cách cơ bản khái niệm phản ứng axit — bazơ : 
Phản ứng axit — bazơ theo Areniuyt là sự hình thành HO từ H” và OH, theo 
Bronstet — Lauri là sự chuyển proton từ axit mạnh hơn đến bazơ mạnh hơn để hành thành 
bazơ yếu hơn và axit yếu hơn. Đến Liuyt, phản ứng axit — bazơ trở thành sự cho và nhận 
cặp electron để hình thành liên kết cộng hoá trị theo cơ chế cho — nhận. 


Vì axit là chất nhận electron nên còn được gọi là chấ? electrophin (electrophile có 
nghia là “ưa, thích electron”, còn bazơ là chất cho ĐIECUOE hoặc chất cleophin 
(nucleophile có nghĩa là ưa, thích hạt nhân). 


Ngoài phản ứng cộng (còn gọi là là sự tạo phức) như trên còn có những phản ứng axIt - 
bazơ kiểu Liuyt, trong đó xảy ra sự chuyển một axit từ một bazơ này đến một bazơ khác 
hoặc ngược lại, chuyển một bazơ từ axit này đến một axit khác, hoặc cả hai xảy ra đồng 
thời. Những phản ứng cơ bản đó được phân loại như sau : : 


Phản ứng thế x 
".. Phản ứng thế một bazơ Liuyt này bằng một baZƠ Phi khác : 

` Y —>:B + A-B 

Thí dụ : 
(C2H,);O-BEa + :NC.H¿ ———> (C;H.),O + FạB_—NC,H; 

Phản ứng thế một axit Liuyt này bằng một axit Liuyt khác : 
acc hs C 

Thí dụ : 


BFạ + C;H;N ~ SnCly ——> C;H;N - BF; + SnCl; 
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" Phản ứng trao đổi còn gọI là phản ứng "thế kép" vì ở đó sự thế bazơ B bằng B 
gắn liền với sự tách B bằng axit A và tách B bằng axit A : 
A-B+A-B——A-B +A'-B 
-_ Thí dụ : | _ 
(C2Hs)2Si—I[ + AgBr ——> (C2H‹)sS-Br + Agl 


7.12.2.* MỘT SỐ LOẠI AXIT LIUYT THƯỜNG GẶP 


Như chúng ta đã thấy, điểm then chốt của bazơ Liuyt là một cặp electron tự do để cho. 
Điểm then chốt của axi! Liuyt là một obitan trống (hoặc khả năng sắp xếp lại các liên kết 
để có một obitan trống) để nhận cặp electron mà hình thành ra liên kết mới. Như thế có rất 
nhiều phân tử trung hoà và Ion tích điện dương (cation) thoả mãn đòi hỏi về axit như sẽ 
- thấy dưới đây :- 


ad) Axtt Liuyt chứa nguyên tử thiếu hụt eleCIrToH ˆ 

Có những phân tử axit Liuyt chứa nguyên tử trung tâm chưa đủ 8 electron (bát tử) nên 
gọi là thiếu hụt electron. Điển hình là các hợp chất cộng hoá trị của các nguyên tố nhóm 
HHIA như các halogenua của B, AI, Ga, In, và TI. Sau đó là các halogenua của S1, Ge, Šn, Pb, 
P, As, Sb, Bi ở trạng thái oxI hoá thấp như SnCl;, AsCH:, BỊCH:... 

Những hợp chất này phản ứng rất mạnh đề hoàn chỉnh bát tử. Thí dụ, bo triflorua nhận 


cặp electron của amoniac để hình thành liên kết cộng hoá trị trong: phản ứ ứng axIt — bazơ 
THỦ ở pha khí. 


F;B + NH,—> F;B-NH, 





AXÍI bazơ sản phẩm cộng _ 
| H Hình 7.16 chỉ ra sự 
` H.. s$Ã.H : tạo thành liên kết từ 
ba. 4á ý. LUMO của BFy và 
N N HOMO của NH; Bởi vì 
E .:.  ..Ỷ LUMO của BF; có dạng 
P. by l obitan 7r (hình 7.16) khó 
| F phản ứng nên phải 
Hình 7.16. Tương tác giữa LUMO của BFa với HOMO của NHa chuyển thành dạng lai 
| ã 3 „ X 2 zr" 
CỊ .CI CỊ C ,Cl SIẾP Nai lo cay dyềg 
` é `ự CÔN gen tay /⁄.-—- HOMOsp của NHạ Kế 
.-.' 1= quả là tạo liên kết giữa 
CỊ Cl^ CI | " ^^ BvàN. 
Khác với bo haloøenua. 
. nhôm halogenua là đime 
Hinh nôn Sự hình thành Al2Cla | ở thể khí Sở đi như 


vậy là vì obitan p Ở 
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\ 
AI ít có xu hướng tạo liên kết x hơn ở B nên dễ tạo ra sản phẩm cộng với Cl liên kết với 
nguyên tử AI bên cạnh. Kết quả là tạo thành địme Al;Cl¿ (hình 7.17) _ _ 

Tính tan bất thường trong một số trường hợp đã được giải thích bởi sự tạo thành sản 
phẩm cộng do tương tác axit - bazơ Liuyt. Chẳng hạn, nhôm clorua hoà tan tốt trong điety] 
ete, một dung môi hầu như không phân cực, là do nguyên tử O của ete đã cho AI cặp 
electron đề hình thành liên kết cộng hoá trị Al-O bền hơn so với liên kết cầu AI-CI-AI : 


CH,-CH C] _CH,-CH C1 
 K) 3 2 
Ñ{j ` Š. 
6) # AI =.. | O— AI—C] 
ZP”" - Vy, mẽ” ÔN 
CH. -_CH, C1 Cl CH. _CH, C] 
bazơ aXII _ _— sản phẩm cộng 


Đặc tính axit đó của halopenua bo và nhôm được ứng dụng rất nhiều trong tổng hợp 
hữu cơ. Chẳng hạn các ankyl benzen có thể được điều chế từ benzen và ankyl clorua (R — 
CI) khi có mặt AICH:. Ở đó AICH: (axit Liuyt ) đã lấy CŨ (bazơ Liuyt) từ CHzCl tạo ra sản 


phẩm cộng có chứa cation CH-: hoạt động mạnh và tấn công vào nhân benzen : 


( À ` _ : 
_CH;—Cl: + AIC; —— [CH,Ƒ[CI-AICI] 
_ bazơ _ — 8XH sản phẩm cộng 
C¿H, + [CH:]Ì[CI-AICH]' ——>C¿H;-CH; + AICI; + HCI 


benzen toluen 


b)- Axit Lhiyt chứa liên kết bội phần cực 


Các phân tử có chứa liên kết đôi phân cực cũng có thể hoạt độn: như axit. Khi cặp 
electron ở bazơ Liuyt lại gần đầu đương của liên kết đôi phân cực, liên kết 7z bị đứt ra và tạo, 
thành liên kết mới ở sản phẩm cộng. Thí dụ, phản ứng khi hoà tan SO; vào nước. Hai 
nguyên tử oxi âm điện hút electron từ S làm cho nó trở thành tích điện dương. Nguyên tử 
_OXI của nước nhường cặp electron tự do cho S làm đứt một liên kết œ và hình thành liên kết 


S~ O, còn proton thì chuyển từ nước tới nguyên tử O kia. Kết quả tạo ra sản phẩm CETE là 
aXIf sunÍurơ : 


¬ — H 
- | ⁄ 
O 
b H . ` 
.x. jZ 
@OG  O—hH 
aXIt bazơ _ sản phẩm cộng 
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Trong sự hình thành cacbonat từ kim loại oxIt và cacbon đioxit, phản ứng tương tự như 
°» ˆ . vụ Z ˆ r 2.~ ` ~ ^ l ~ 
trên cũng xảy ra trong hệ dị thê. Chính ion Ô“ nhường cặp electron cho C mang một phân 


điện tích đương ở CO»› làm đứt liên kết 7 và tạo thành sản phẩm cộng là COC- | 


:Q: _ 


| 


C 
Z. 
:Ộ: :Ó: 


2+ 72 `... ầ 23 
ca 7 ()...s 66c (C<s(). <=. (ad 


baZơ - _8XH __ sản phẩm cộng 


€)_ AxI LiHyt là toH kứm loại 


Trên kia, ở mục 7.4.7c ta đã thấy ion 
kim loại hiđrat hoá hoạt động như là 
những axit Bronstet — Laur. Theo 


thuyết Liuyt, quá trình hiđrat hoá tự nó 






t N vn là một phản ứng axit - bazơ, do đó mọi 


Ion kim loại hoạt động như một axIf 


2+ 


MỸ 4H00 —- IM(H;O\JJ (a4) 


axit Bazơ Sản phẩm cộng Liuyt khi hoà tan trong nước. Cation . 
và — số : hiđrat hoá chính là sản phẩm cộng khi 

- Hình 7.18. Mô hình sự tạo thánh lon [M(H-©), | Ộ ¬ : : : 
mà cặp electron ở nguyên tử của 
nước tạo thành liên kết cộng hoá trị với 


catlon kim loại. Hình 7.18 mình hoa sự tạo thành ion hiđrat [M( H;ạO)¿J” theo phan ứng sau : 
MỸ” + 4H,Ou =— [M(H;O);ll, 


axII bazơ sản phẩm cộng 


Amoniac là một bazơ Liuyt mạnh hơn so với nước, vì vậy nó đấy nước.ra khỏi ion hiđrat hóa : 


'T A122 Kì ‹ - ¬ 
(NI(H2O,) (x8) +ỒN HH vn) SE E=emeek NINH Tay + 6H;O 


sản phẩm cộng nước baZzƠ sản phẩm cộng amoniac 
Rất nhiều phân tử sinh học quan trọng là những axit kiuyt chứa nguyên tử trung tâm là 
ion kim loại. Cũng rất thường gặp các nguyên tử O©, R ::ủa các phân tử hữu cơ với những đôi 
eléctron tự do, đóng vai trò là ba>ơ Liuyt. Clorophin là sản phẩm cộng kiểu Liuyt của ion 
trung tâm Mg”” và 4 nguyên tử N thuộc hợp chất chứa 4 vòng pirol (hình 7.19). 
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của chúng. 


Vitamm B¡› chứa Ion trung tâm 
Co” có cấu trúc tương tự như 
tem (một phần của hemoglobin, 
với ion trung tâm là Fe ”). Một 
vài ion kim loại khác như Zn”” „- 
Mo”” và Cu“” được liên kết phía 
hoạt động của các enzIm và 
tham gia vào các hoạt động xúc 
tác chính bởi tính axIL Liuyt 





| + 
Hình 7.19. Trong phân tử clorophin, ion Mg” đóng vai trò axit Liuy† 


7.12.3.* LỤC AXIT - BAZƠ LIUYT 


Một trong những khó khăn khi hệ thống hoá lực bazơ Liuyt là khuynh hướng biến đối 
khác nhau của K, AG” hoặc AHP khi dùng các axit khác nhau. Thí dụ. khả năng tạo phức 
của Ion haloøgenua với AL” tăng theo trật tự I[ <Br <Cl' <F_, nhưng đết với Hgˆ * thì ngược 
lạ, L>Br >C] >F.. Thứ tự ngược nhau cũng thấy ở nhiệt của phản ứng giữa các axit l¿ và 
C¿H:OH với các bazơ (C;Ha)zO và (C2H;)sS. Nhiệt phan ứng giữa ls với (C2H;)+Š lớn hơn 
với (C:Hs)›O, trong khi đó, nhiệt của phản ứng giữa C,H:OH với (C2H:)›Š lại nhỏ hơn với 
(C2H H:)2O. Đề giải thích hiện tượng đó cũng như vô số hiện tượng tương tự khác. năm 1963, 


Pearson đã đề nghị quy tắc axit, bazơ cứng và mêm (viết tất là quy tác "c0 bác Trước hết 


ta hãy tìm hiểu khái niệm ¿xi, Đazơ cứng và mềm. 
da) Axtt, bazơ CỨHg và mềm 


Từ lâu người ta đã biết căn cứ vào ái lực đối với các phối tử khác nhau, để chia các ion 
kim loại ra thành hai nhóm a và b. 


Nhóm a gồm chủ yếu : 
giá 405 ¬_ sì và R + .., 
~ Các ton kim loại kiểm và kim loại kiêm thô như : Na ,K, Ca 
cu . ‹ ....... ^7 .-4+ 3+ 3+ 3+ 
— Các ion kim loại nhẹ nhất có điện tích cao nhất như : T¡, Fe” ,Co”, AI 


Nhóm b chủ yếu có : 
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—_ Các Ion kim loại nặng nhất, thí dụ : Hg?' Hg””, PL”, PỨT, AB”, Cu” 


— Các ion kim loại có điện tích thấp, thí dụ các ion có điện tích không về mặt hình 
thức trong cacbonil kim loại, như : V° trong V(CO),; Cr° trong Cr(CO), ; Fe” trong 
Fe(CO)s, Ni” trong Ni(CO)/. . | 

khi nghiên cứu sự tạo phức đối với các phối tử chứa nguyên tử của các nguyên tố từ 

nhóm V đến nhóm VII, chẳng hạn như dãy đẳng electron R:N, R;P, R;As, R:Sb (nhóm 
_ VAI, hoặc dãy lon F ,CI,Br và F (nhóm VII người ta nhận thấy : Đối với các kim loại 
nhóm a, độ bền của các phức chất giảm dần khi chuyển từ phối tử chứa nguyên tố nhẹ đến 
các nguyên tố nặng hơn trong nhóm. Nghĩa là các kim loại nhóm a tạo được các phức chất 
bền nhất với các phối tử nhẹ. Đối với các kim loại nhóm b có khuynh hướng hoàn toàn 
ngược lại. Có thể khái quát các khuynh hướng đó như trong bảng 7. l9. 


Bảng 7.19. Khuynh hướng tạo phức của các kim loại với các phối tử trong một nhóm 


Độ bền của các phức chất — Các phối tử Độ bền của các phức chất kim 
kim loại nhóm a loại nhóm b 


Phức chất bên nhất | R2N.R;O.E” Phức chất kém bền nhất 





RạP. R¿S. CI 


Phức chất kém bên nhất RạAs.RzSe.Br - Phức chất bền nhất 





RaSb. R;Te, 


Về sau Pearson nhận thấy, có thể áp dụng sự tương quan này sang phạm vi rất rộng về 
các tưởng tác axit - bazơ. Ông nhận xét rằng, thuộc nhóm a là các ion kim loại có bán kính 
nhỏ, đặc chặt và lớp electron hoá trị của chúng ít có khuynh hướng đối với sự phân cực hoá. 
Các ion kim loại này cũng tương tác một cách ưu thế với các phối tử có lớp electron hoá trị 
_bị phân cực yếu. Ông gọi những kim loại và phối tử như thế là axit và bazơ cứng. Ngược lại, 
thuộc nhóm b là các ion kim loại có bán kính lớn hơn và lớp electron hoá trị của chúng dễ 
bị phân cực hoá hơn. Chúng tương tác một cách ưu thế với các phối tử có thể tích lớn, bị 
phân cực mạnh hơn. Pearson gọi các kim loại và phối tử loại này là axit và 
bazơ mềm. 


Như vậy : Axrr hoặc bazơ mềm là axit hoặc bazơ mà elecIron hoá trị của chúng để bị 
phản cực hoá, đề hình thành liên kết cộng hoá trị. Dễ bị phân cực hoá đối với bazơ mềm 
cũng có nghĩa là đễ cho cặp clectron. Ngược lại, axit hoặc bazơ cứng là những tiểu phân, 
giữ chặt electon hoá IrỊ và khó bị biến dạng và frơng tác giữa chúng giống như 
[Wơng tác 10H. 


Sự phân chia axit, bazơ thành cứng hay mềm không phải là tuyệt đối và cũng không 
phải là có một ranh giới rõ rệt (Bảng 7.20). Nói chung tính cứng của axit, bazơ là ion đơn 
giản thì giảm dọc theo nhóm, thí dụ : 


Li"> Na">K”; Zn” >Cd”“>Hg”; F >Cl >Br >I. 


Đối với các bazơ là các tiểu phân đẳng electron (isoelectron) thí tính cứng tăng dọc 
theo chu ki: NH› <OH <F. : 
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-_ Sự phân loại một số axit và bazơ cứng, mềm và trung gian được thể hiện ở bảng 7.20 


Bảng 7.20. Phân loại một số axit, bazơ Liuyt 
























H”, L¡”, Na”, KỶ 
Be”, Mg””, Cà” Sr?t, Mn“? 


HạO,OH",E” 


CHạCO2,PO2_,SO4 


JV 


3+ 3+ 3+ ¡3+ 3+ BE = 
_AIF,%' .,Ga  ,In ,La CI, CO4 , CIOz, NO3 






ROH, RO”, RạO_ 
NHạ, RNHg, *2Hạ 


Nˆ, C" Gd°?, Lụ”?, Cr† 
Co”*, Fe", As”*, CHạSn”” 
St, IN hái 7n, ThÝ*, ƯT 


Pu'*, Ce**, HẾ, WOf*, Sn'*, UO 2" , (CHạ);§n^* 
VO””, MoO'”, Be(CHạ);, BF;, B(OR);, Al(CHạ), AICla 
AIHa, RPO 2, ROPO 2 
RSO 3, ROSOỶ ,SO; 
liên IDAN CỊ”, Crêt, RCO”, 


CO2, NC” 
HX 


Fe“*, Co'*, NI 










CsHzNH;, CzHzN,N+ 


2+ x„ 2+ m2 ¬~ = 
Cu“ ,Zn“,Pb Br", NO 2, SOS N2 





Z 
s Sn?+, SbẺ+, Bi)*, Rh?? 
° Irˆ”' B(CHa)a, SO› 
= NO”, Ru”†*, Os?† 


RạC”, CgHs , GaHạ 










Cu”, AE”, AuT, TI, Hg” 
2 2 2 2 
Pd“”, Cd“”, Pf”, Hg“” 


CH;Hg”, Co(CN) ý ,PẺ*,Te” RạS, RSH, R$ 
TI””, TI(CHạ)a, BHạ, Ga(CHa)a 


I,SCN”, O5, RạP, RạAs 
GaC]+, Gala, InC]a | 


Ï”, Br”, HO”, RO” ha li mi 

I›, Bra, ICN ¬¬ 

_ C¿H¿, CøH¿ 
H-,R" 
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Xuất phát điểm của việc đưa ra thuật ngữ cứng, mềm là khái niệm về độ phân cực hoá 
nhưng chắc chắn là các sự kiện thực nghiệm được mô tả còn có liên quan với những yếu tố 
khác. Người ta không hoàn toàn đồng ý về bản chất của các khái niệm đó. Nhưng rõ ràng là 
đối với tương tác TH - cứng” lực hút Culong có tác dụng quan trọng, còn đối với tương 
tác “ mềm - mềm” thì phần đóng góp của liên kết cộng hoá trị là quan trọng hơn. Một số 
nhà hoá học đã thực hiện những ý định khác nhau để làm chính xác hơn và định lượng hơn 
các khát niệm về lực axit và lực bazơ Liuvt nhưng đều chưa thành công. 

b) Quy tắc axu, bazơ cứng và mềm (ABCM). 

Ở trên ta đã thấy, axit cứng dễ tương tác với bazơ cứng, còn axit mềm lại dễ tương tác 
với bazơ mềm. Từ đó, Pearson đã đưa ra một quy tắc kinh nghiệm định tính “Axử cứng ưa 
bazơ cứng, axit mềm ta bazơ mêm” 

Với quy tắc ABCM ta có thể giải thích xu hướng trái ngược trong phản ứng của các 

» z“ ` `; ` » z Ø ^ ` *"ÀA ^“ “. 
anion halogcnua với AI” và Hg“” như sau : AI” là axit cứng, nó dê dàng liên kết với bazơ 
: ⁄ sẻ ` 2 ` h ^ Z ^ ` "SA ^“ Z* Bn = 

cứng như F_, còn Hg “ là axit mềm, nó dễ dàng liên kết với bazơ mềm, như I. Tương tự, ta 
có thể giải thích được nhiệt phản ứng giữa I; và C,H;OH với (C;H;)2O và (C;H‹)sS : lot và 
(C›H;)„S phản ứng với nhau mạnh và chúng đều mềm ; ; CeHạOH và (CH;)zO phản ứng với 
nhau cũng mạnh vì chúng đều cứng. 

Quy tác ABCM có nhiều ứng dụng trong hoá vô cơ. Bởi vì “tính cứng” của nguyên tố 
thường tăng theo sự tăng trạng thái oxi hoá, tức là các nguyên tố ở trạng thái oxi hoá cao là 
các axit cứng, nên hợp chất bền của chúng phải là hợp chất với bazơ cứng như E, O“, HO. 
Chẳng hạn, Fe (VI), Ag (II) và PiIV) có thể điều chế được ở dạng K;FeO,, 
AgO (bạc (ID oxit là oxit của Ag(I) và Ag(I) với công thức Ag?'!Ag”O»), và P(F¿ tương 
ứng. Để bền hoá nguyên tố ở trạng thái hoá trị thấp cần phối trí nó với các bazơ mềm như 
CO, RạP. Chăng hạn Cø (—l), platin (0) được thấy ở Na[Co(CO)„] và PIP(CH:):]¿. Trong 
đãy hợp chất R:SH —> (R;S1)s5 —> R;SIBr —> RaS_NC —>R:SICI —> R;SINSC —>R:SINCO 
—> R;SiF, một hợp chất này có thể chuyển hoá thành bất kì hợp chất khác ở bên phải nó 
bằng cách đun hồi lưu với một muối bạc thích hợp. Thế nhưng nó không thể được chuyển 
hoá với hiệu suất cao thành hợp chất bên: trái bằng phương pháp đó. Thí dụ phản ứng sau là 
không thuận nghịch : 





EtaSIl + AgBr > EbSIiBr + Agl | 
Ở phản ứng trên, Ag” là axit mềm nên có xu hướng liên kết với bazơ mềm (Ï ), còn 
nguyên tử S¡ là axit cứng nên dễ liên kết với bazơ cứng hơn là (Br ). 
Như vậy, thuyết axit -bazơ Liuyt không những có thể bao hằm tất các thuyết aXIf — 
bazơ mà còn được mở rộng rất nhiều. Các thí dụ ở trên cho thấy, chỉ trừ các phản ứng thực 
chất có sự cho và nhường hẳn electron (thuộc loại phản ứng oxi hoá - khử), còn lại hầu như 


tất cả các phản ứng khác đều là phản ứng axit-bazơ. Chính vì quá mở rộng nên người ta khó 


tìm được những quy luật định tính và định lượng chi phối trong phạm vi tất cả các axit và 
bazơ Lauyt. 
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7.13.* PHẢN ỨNG AXIT VÀ BAZƠ DỊ THỂ 


— Một số phản ứng quan trọng nhất liên quan đến đặc tính axit Liuyt của các hợp chất vô 
cơ xảy ra ở bề mặt chất rắn. Các axit bề mặt là những chất rắn với diện tích bề mặt rất lớn. 
có chứa những tâm axit. Chúng được sử dụng làm xúc tác trong công nghiệp hoá dầu, 
chẳng hạn trong phản ứng crăckinh để sản xuất xăng và anken, trong phản ứng refominh để 
đồng phân hoá hiđrocacbon, vòng hoá và thơm hoá ankan ; và trong phản ứng anky] hoá 
hiđrocacbon thơm... Bề mặt của nhiều khoáng vật có liên quan đến hoá học đất và nước 
thiên nhiên cũng có chứa những tâm axit. _ 


a) Axit bề mặt 


Nhôm oxit (AIzOa) là một axit bề mặt nhờ có trạng thái oxi hoá cao (3+) của AI. 
Nhôm oxit mới kết tủa bị hiđroxy] hoá trên bề mặt tạo ra các tâm axit Bronstet yếu (hình 
7.20a). Khi nung đến khoảng 150 °C thì bắt đầu xảy ra sự để hiđrat hoá. Đến 400 ”C thì 


"hình thành nhôm oxit “đề hiđroxyl hoá từng phần”, ở đó có các tâm aXit Liuyt (ion AI”), 


tâm bazơ Lluyt (on O7 _} và tâm axit Bronstet (hình 7.20b). Đến 900 ”C thì tạo thành nhôm 
oxit “đề hiđroxyl hoá” (AlzO+), ở đó chỉ có các tâm axit Liuyt (ion AI DĐ và tâm bazơ Liuyt 
(ion G7 1 (hình 7.20c). 


OH OH OH OH - O  OHOH O O 

T105. 6 S6 SSXS Tổ sẽ 7v ở" 
AL AI AI AI AL ÀI AI AI AI ÀI AI AI 
/////////////// ///////////////// ///////////// 


(a) (b) _ {9 
Hình 7.20. a) Nhôm oxit “hiđroxyl hoá”, b) “Nhôm oxit “đề hiđroxyl hoá từng phần” 
| c) Nhôm oxit “đề hiđroxyl hoá” 


AI” ở bẻ mặt hoạt động như axit Liuyt, còn O“ hoạt động như bazơ Liuyt. Cặp axIt — 
bazơ đó tồn tại đồng thời, nhưng tâm axit Liuyt là xúc tác quan trọng hơn. 


| H H | Khác với nhôm oxIt, 
OH,OH OH OH,  -H O O nhôm siiicat có thể hoạt 

s; : sa = “II: ⁄.é đôn như một axit 
AL Sĩ Si AI AI Sẽ $S AI ch 
V/V h V/V Bronstet mạnh. Sư hình 


Hình 7.21. Sự hình thành tâm axit Brostet ở nhôm silicat _ thành bề mặt có thể là do 
| —_ sự ngưng tụ của các đơn vị 
Si(OH), với các đơn vị (HạO)Al(OH); tạo ra các tâm axit chứa HỒ T (hình 7.21). 
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Đặc tính và lực của axit bề mặt có thể được nghiên cứu bằng những phương pháp tương 
tự như áp dụng cho những tiểu phân trong dung dịch. Chẳng hạn, axit bề mặt có thể được 
. chuẩn độ bởi dung dịch bazơ. Cũng có thể sử dụng phổ IR của các chất bị hấp thụ để 
nghiên cứu các tâm bề mặt hoạt động. Thí dụ, các tâm axit Liuyt của nhôm oxit được 
nghiên cứu dựa vào việc so sánh phổ hồng ngoại của piriđin bị hấp thụ trên nhôm oxit với 


phổ của phức chất axit - bazơ đơn giản, chẳng hạn như C:H;N -.BH:. 


Phản ứng tách nước các hợp chất hữu cơ có thể xảy ra nhờ xúc tác axit bề mặt, chăng 
hạn sự đề hiđrat hoá ancol tạo ra ete hoặc anken (hình 7.22) : 


CạHạ-OH (2H ĐH — Sứ SA CHa=CH; CH-=CH;„ 
O OHO OH -3HO - O O OO | OHO OHO 
Z.N H, N¡| —t /h\,j jyn, =N NI ở TY 


h9 7/0 005V/00 4 1/1//2/0107/071/2201/701//27 | đ/0/2220202 (V/V Z L ` 2/22ð0//01 (009042 0V 2 


Hình 7. 22. Đề hiđrat hoá ancol nhờ xúc tác axit bề mặt 


Phản ứng trùng hợp anken có thể xảy ra nhờ xúc tác nhôm silicat. Khi đó axit Bronstet bề 
mặt đã proton hoá liên kết C = C chuyển anken thành cacbocation hoạt động (hình 7.23). 


H y— 
°| _ + _ + 
Š- Ông CH„=CH O cH„_H CHcH ©O_CH;~-CH-CH;-CH 
/\N\ TS. T75 l —> / ` mm... " | ——> / ` si s.. 

Si AI R R S AI R R S AI R R 

J2/UÁ//U010//0///0V0////// | J20///7/1/4(((001//0177////// V179 È 11/150 ( 01015 lý Ý J0 6 4020 // Ÿ“ 


Hình 7.23. Trùng hợp anken nhờ xúc tác axit bề mặt 


Silic oxit không tạo thành tâm axit Liuyt vì nhóm —OH khi liên kết với bẻ mặt SIO»› thì 
bị giữ chặt và chỉ tạo thành các tâm axit Bronstet. Axit silic oxit bề mặt tự nó chỉ là axit yếu 
tương tự aXIt aXetic. Tuy nhiên, như chúng ta đã thấy ở hình 7.21, nhôm silicat lại hoạt 
động như một axit Bronstet mạnh. _ 


Phản ứng bề mặt dùng các tâm axit Bronstet của silicagen được sử dụng trong chế tạo 


các lớp màng che phủ mỏng chứa các gốc hữu cơ khác nhau, thí dụ : 


_ ĐỊIOH + CHISIRy ———> )O-SIR; + HCI 
⁄////⁄ ⁄/////////⁄⁄ 


Silic oxit, nhôm oxit còn có thể được chế tạo theo các cách khác nhau, nhằm thay đổi 
_ ái lực của chúng với các loại hợp chất hữu cơ để dùng trong phương pháp sắc kí. 
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7.13.* PHẢN ỨNG AXIT VÀ BAZƠ DỊ THỂ. 


— Một số phản ứng quan trọng nhất liên quan đến đặc tính axit Liuyt của các hợp chất vô 
cơ xây ra ở bề mặt chất rắn. Các axit bề mặt là những chất rắn với diện tích bể mặt rất lớn. 
có chứa những tâm axit. Chúng được sử dụng làm xúc tác trong công nghiệp hoá dầu, 
chẳng hạn trong phản ứng crăckinh để sản xuất xăng và anken, trong phản ứng refominh để 
đồng phân hoá hiđrocacbon, vòng hoá và thơm hoá ankan ; và trong phản ứng ankyl hoá 
hiđrocacbon thơm... Bề mặt của nhiều khoáng vật có liên quan đến hoá học đất và nước 
thiên nhiên cũng có chứa những tâm axI1. _ 


4) Axit bề mặt 


Nhôm oxit (AlsO) là một axit bề mặt nhờ có trạng thái oxi hoá cao (3+) của AI. 
Nhôm oxit mới kết tủa bị hiđroxyl hoá trên bề mặt tạo ra các tâm axit Bronstet yếu (hình 
7.20a). Khi nung đến khoảng 150 °C thì bắt đầu xảy ra sự đề hiđrat hoá. Đến 400 °C thì 
hình thành nhôm oxit “đề hiđroxyl hoá từng phần”, ở đó có các tâm axit Lauyt (ion AI?, 
tâm bazơ Liuyt (ion O“) và tâm axit Bronstet (hình 7.20b). Đến 900 °“C thì tạo thành nhôm 
oxit “đề hiđroxyl hoá” (AIzO-), ở đó chỉ có các tâm axit Liuyt (ion AlĐ và tâm bazơ Lluyt 
(ion O7) (hình 7.20c). _ 


OH OH OH OH -ho O OH OH O O 

[| | ——+ ⁄` IL `! ——> ./ ` Z“ 
AI AI AI AI ~ AI AI AI AI AI AI AI AI 
⁄⁄⁄////// ⁄⁄⁄⁄⁄⁄⁄⁄ // 


a - (b) _ — 
Hình 7.20. a) Nhôm oxit “hiđroxyl hoá”, b) “Nhôm oxit “đề hiđroxyl hoá từng phần” 
| c) Nhôm oxit “đề hiđroxyl hoá” 


.n -- ¬- ¬ . ¬ 
AI” ở bề mặt hoạt động như axit L1uyt, còn °ˆ hoạt động như bazơ Lluyt. Cặp aXIt — 
bazơ đó tồn tại đồng thời, nhưng tâm axit Liuyt là xúc tác quan trọng hơn. 


| H H : Khác với nhôm oxI(, 
OH,OH QỌOH QOH,  - O O nhôm silicat có thể hoạt 
= | _ z ^ lề ⁄.` độn như một axIf 
AI § Sĩ AI AI Sĩ $¡ AI HỆ 
⁄⁄/ ì //////////// Bronstet mạnh. Sự hình 


Hình 7.21. Sự hình thành tâm axit Brostet ở nhôm silicat thành bể mặt có thể là do 
_ _ sự ngưng tụ của các đơn vị 


S3I(OH)„¿ với các đơn vị (H2O)Al(OH)+a tạo ra các tâm axit chứa H ò+ (hình 7.21). 
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Đặc tính và lực của axit bề mặt có thể được nghiên cứu bằng những phương pháp tương 
tự như áp dụng cho những tiểu phân trong dung dịch. Chẳng hạn, axit bề mặt có thể được. 
_ chuẩn độ bởi dung dịch bazơ. Cũng có thể sử dụng phổ IR của các chất bị hấp thụ để 
nghiên cứu các tâm bề mặt hoạt động. Thí dụ, các tâm axit Liuyt của nhôm oxIt được 
nghiên cứu dựa vào việc so sánh phổ hồng ngoại của piriđin bị hấp thụ trên nhôm oxit với 


phổ của phức chất axit — bazơ đơn giản, chẳng hạn như C:H;N -.BH:. 


Phản ứng tách nước các hợp chất hữu cơ có thể xảy ra nhờ xúc tác axit bề mặt, chăng 
hạn sự đề hiđrat hoá ancol tạo ra ete hoặc anken (hình 7.22) : 


CH-OH CŒH-OH  CHị CH; CH-=CH; CH.=CH. 
O OHO OH 3150 0O ỌO OO _ OHO OH O 
Z Ấy lề SN] == An : kẽ... XS CA l7 N 


2424/02 2 // 1/17 -14,3E.037 3U tổ 1/72 3/77) ⁄Z/W//////(J////7/2/ <« 1⁄V⁄//////0//2////// 


Hình 7. 22. Đề hiđrat hoá ancol nhờ xúc tác axit bể mặt 


Phản ứng trùng hợp anken có thể xảy ra nhờ xúc tác nhôm silicat. Khi đó axit Bronstet bề 
mặt đã proton hoá liên kết C = C chuyển anken thành cacbocation hoạt động (hình 7.23). 


: _ 
1 _ _ + | + 
Ï đu CH+=CH O_ CH-- An O_CH;-CH-CH›-CH 
UP ch “Í ——> /\ PC “So J —>/N. Pn 
SỈ AI R R S¡ AI R | $¡ AI R R 

J7 VI VI VIÝ l VÚ 7 0/,/ 2/00 J0: /// 2 NV J(J/(JlJJ /JlJ 0Á JJ/ UV ÿ vð 2 0đ dở 6È 6,0 È 9 d/00/0 6 4.609 J 3Ÿ 6 


Hình 7.23. Trùng hợp anken nhờ xúc tác axit bề mặt 


SIlic oxit không tạo thành tâm axit Liuyt vì nhóm —OH khi liên kết với bể mặt SIO› thì 
bị giữ chặt và chỉ tạo thành các tâm axit Bronstet. Axit sile oxit bề mặt tự nó chỉ là axit yếu 
tương tự axIt aXetIc. Tuy nhiên, như chúng ta đã thấy ở hình 7.21, nhôm silicat lại hoạt 
động như một axit Bronstet mạnh. _ 


Phản ứng bề mặt dùng các tâm axit Bronstet của silicagen được sử dụng trong chế tạo 


các lớp màng che phủ mỏng chứa các gốc hữu cơ khác nhau, thí dụ : 


| SIOH + CISiIRạ —> §-O-SiRạ + HCI 
////////////////// ////////////////// 


Silic oxit, nhôm oxit còn có thể được chế tạo theo các cách khác nhau, nhằm thay đổi 
_ ái lực của chúng với các loại hợp chất hữu cơ để dùng trong phương pháp sắc kí. 
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b) Axit rắn và nóng chảy trong công nghiệp 


Quan điểm axit — bazơ Liuyt cũng vận dụng được vào một số phản ứng xảy ra giữa 
chất rắn và chất nóng chảy. Thí dụ, trong phản ứng sau, bazơ O7 đã chuyển từ axit yếu hơn 


(Ca“®) đến axit mạnh hơn St 


CaO + SiO; ——>CaSiO; 


Phản ứng loại này được ứng dụng rộng rãi trong luyện kim (để tạo xỉ) và trong công 
nghiệp sản xuất gốm, sứ, thuy tính ... 


_7.14.* Ý NGHĨA CỦA CÁC THUYẾT AXIT - BAZƠ 


Đối với các nhà hóa học, các thuyết axit — bazơ có một vai trò rất lớn. Dựa trên cơ sở 
của các thuyết đó, khi nghiên cứu tương tác của các chất với nhau, người ta có thể dự đoán _ 
được chất nào thể hiện tính chất của một axit, chất nào thể hiện tính chất của một bazơ, 
phản ứng axit — bazơ nào sẽ xảy ra. Ngoài ra, người ta còn phán đoán được sự biến đổi tính 
chất đặc trưng của các chất trong các dung môi khác nhau. Vì vậy, giải thích được tính chất 
của các đơn chất, các hợp chất vô cơ, hữu cơ, nhiều hiện tượng hoá học xảy ra trong phòng 
thí nghiệm, trong công nghiệp và trong đời sống. 

"_ Phản ứng axit — bazơ có một loạt các đặc điểm đặc trưng như phản ứng xảy ra 
nhanh ngay ở nhiệt độ phòng, không có quá trình phụ, không đòi hỏi phải có xúc tác, 
thường xảy ra hoàn toàn với hiệu suất sản phẩm 100%. Vì vậy, chúng có ý nghĩa lí thuyết 
quan trọng và phạm vi ứng dụng rộng rãi. 


_—" - Các thuyết axit — bazơ có ý nghĩa lớn lao trong lĩnh vực tổng hợp vô cơ. Khi 
nghiên cứu các phản ứng trong dung môi khác nước, đã tổng hợp được một số rất lớn các 
hợp chất vô cơ mới. Trong đó, có nhiều hợp chất độc đáo khác biệt với các chất tổng hợp 
được trong dung môi nước. 


Một trong những quá trình có ý nghĩa quan trọng trong thực tiễn là sự flo hoá. Quá 
trình này được ứng dụng rộng rãi trong việc chế tạo vật liệu tổng hợp, các chế phẩm có hoạt 
tính sinh học, trong Kĩ thuật của các nguyên tố hiếm. | 

Điểm nổi bật là khi nghiên cứu các phản ứng axit ~ bazơ trong các dung môi khác nước 
có chứa flo như HE, BrFa, EEs, BrFs ... đã phát hiện và điều chế được các hợp chất mới rất 
đặc biệt. ` ... _ 

Thí dụ : Khi hoà tan IF< trong HF lỏng đã xảy ra phản ứng tương tự phản ứng tương tác 
của anhiđrit I¿Os với nước : 

[Fz +-HF ——> HỊI,] 


bjO, + HạO —> 2HIO; 
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_ Axit phức H[IF¿] tương tự axit HIO:. Người ta đã điều chế được nhiều muối của axit 
đó. Điểm đặc biệt là trong anion của các hợp chất này chỉ chứa các nguyên tử halogen. 


Trong HF lỏng, người ta có thể điều chế được các axit mà trong thành phần của nó oxi 
đã được thay thế bằng flo. Chẳng hạn, khi hoà tan axit orthophophoric (H;PO,) trong HE 
lòng đã xay ra phản ứng : - 
=H.ÐÒ . 
(OH)P=O + HE KP (OH)›FP = O (axit mono flophotphorIc) 
_ Ở phản ứng này, một nhóm OH được thay thế bảng flo. 


Khi sản phẩm tiếp tục tương tác với HF sẽ tạo ra axit (HO)F›P=O. 


Người ta có thể điều chế axit H[PF,] tương tự axit metaphotphoric HPO+ theo phương 
pháp sau : Hoà tan PCl: trong HF lòng. Ở đó xảy ra sự dung môi phân : 


PCI; + 5HF ———>PF; + 5HCI 
PE; TT thành sẽ kết hợp ngay với HF : 
PF,+ HE  ———>HỊPFẠ] 
Người ta cũng điều chế được nhiều muối của axit HỊPE,]. 


| HF lông, HSO:F nguyên chất là các siêu axit. Trong môi trường của các axit đó, người 
ta điều chế được các caton không bình thường của các phi kin như 
+ œ2+ œ2+ 2+ 2+ 
b5 -Š†6 + S€g SE ¡ đg: 


Trong BrFa lỏng, người ta cũng điều chế được nhiều phức chất floro khác lạ như 
K[BrF,]. (BrF¿)2[SnF,] dựa vào các phản ứng sau : _ 
KF + BH;  —— K[BEi] 
2BrF + SnF¿ ——> (BrFz);[SnF,j] 


Khi hoà tan nitơ đioxit trong BrEF: lỏng xảy ra phản ứng oxi hoá - khử tương tự phản 
ứng của kim loại với nước : 


+4 +3 | +9 
6NO, + 2BrF, ——>6(N 013 Mi + Br7 
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(tương tự. 2Na + 2H '(OH”)——>2Na'(OH)” + H?†) 


- Hợp chất (NO;)F là bazơ trong BrFs lỏng (theo thuyết hệ các dung môi). Vì vậy, khi 
cho nó tương tác với các axit đã tạo ra các muối như (NO;)BF¿, (NOz)AuFa, (NO;)AuF¿, 
(NO›)PE¿... 


Trong NHạ lỏng, người ta cũng điều chế được nhiều hợp chất đặc biệt. Trong số đó có 
những hợp chất chỉ được tạo ra trong NHạ lỏng. Chẳng hạn, phương pháp duy nhất để tổng 
_ hợp thuỷ ngân nitrua (Hg+:N;) là cho muối của thuỷ ngân tương tác với amiđua của kim loại 
_ kiềm. Tương tự cũng có thể điều chế được BiN và TIạN. 

Phản ứng amoniac phân dẫn đến tạo ra các sản phẩm đặc biệt : 


: —4NH ,Cl : 
SIC]¿ + SNH:a ———+—— SINH), 
(silic tetra amiđua) 


NOCI +2NH, —  Œ , NONH, 


(nitrozIin amiđua) 
-2NH,CI: 


SO,Cl +4NH, — ““Z“ , sO¿NH,, 
(sunfamit) 
5 Các thuyết axit — bazơ là cơ sở của phép chuẩn độ axit — bazơ, một trong 


các lĩnh vực thực hành quan trọng của hoá học phân tích. Song song với các phương pháp _ 
chuẩn độ dung dịch nước, các phương pháp chuẩn độ dung dịch khác nước có ý nghĩa rất 
quan trọng. Nó cho phép xác định nhanh, chính xác thành phần của những hỗn hợp không 
thể phân tích được trong nước. Thí dụ, trong nước các axit HCI, HNO¿, HBr và HCIO¿ đều 
là các axit mạnh như nhau. Khi chuẩn độ hỗn hợp các axit đó bằng bazơ, chúng phản ứng 
như một chất và không thể xác định được hàm lượng của mỗi axit trong hỗn hợp. Nhưng 
nếu hoà tan hỗn hợp các axit đó vào dung môi phân biệt được, chẳng hạn, axit axetic 
nguyên chất, thì có thể tiến hành chuẩn độ riêng biệt từng axit trên và tìm được hàm lượng 
của mỗi axit trong hỗn hợp. 


Các thuyết axit — bazơ giúp giải thích được cơ chế một số lớn các phản ứng có chất 
hữu cơ tham gia. Dưới đây dẫn ra một vài thí dụ : 


Về tác dụng nitro hoá của hỗn hợp axit sunfuric và aXIt nItrïc. 
Trong H;SO¿ nguyên chất, HNOa thể hiện như một bazơ - chất nhận proton : 
O¿N-O-H + H-O-§0;H—— ——0,N-O-H +HSO; 

| 


H 
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Axit sunfuric, một chất háo nước mạnh, tách phân tử nước ra khỏi ion nitroxoni 
vo 
HạNO; 


H;O”-NO; + H;ạSO¿ ——> NO? + H;SO,.H;O 


Như vậy, trong axit sunfuric nguyên chất (độ thẩm điện môi của H;SO¿ bằng 101) đã 
tạo ra một lượng lớn Ion NO”. Các ¡ion này mang điện tích đương, chúng là các chất 
electrophin mạnh nên có thể thay thế hiđro trong các hợp chất hữu cơ một cách dễ dàng để 
tạo ra hợp chất nitro. : 


Sự tạo ra dung dịch bền của nhiều cation như cacbocation, ion oxoni, cation axyl... 
trong môi trường axit mạnh. Ngoài các thí dụ nêu ở mục 7.5.3 ta hãy xem sự hình thành 
một Ion oxonI đặc biệt sau : 


HẠC 
_ | ` + 
(HạC);;COOH + HÌ ——>(H,C),COO†H, Xu C=O-CH, 
| / 
HẠC 


Phản ứng của anlyl clorua trong sản xuất glixerol được giải thích như sau - 


Cạ + HO ——> HOCI + HCI 


HOCI + HÌ—H-Ö-CI——H,O + CI! 
: hát 
H 


- " 

C1” + HạC=CH-CH;CI ——> H; C—CH-CH, 
| | | 

Cl CI 


HạC~CH-CH, _.... -CH~CH„ 
| | E1 | 
(I C] Cl OH CI 


— Tương tác axit — bazơ Liuyt cũng thường được sử dụng làm xúc tác cho nhiều phản 
ứng hữu cơ. Chẳng hạn, tác dụng của các axit Liuyt (loại thiếu hụt electron) như FeXa, 
AlX+: ... với các phân tử trung hoà đã tạo ra các tác nhân electrophin hoạt động mạnh. Các 
tác nhân electrophin này tấn công vào các hệ electron 7 của nhân thơm. Nhờ vậy, mà thực 
hiện được các phản ứng halogen hoá, ankyl hoá có ý nghĩa quan trọng trong cống nghiệp. Thí 
dụ : Phản ứng brom hoá benzen được thực hiện nhờ có xúc tác FeBrx như sau : 


Brạ + FeBry ——>Br [FeBr,]T 
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Br” + C¿Hạ ÏƑ_—— C¿H;Br + H” 


BE là một chất xúc tác mạnh đối với nhiều phản ứng hữu cơ. Nhưng vì ở nhiệt độ và 


áp suất thường, nó là chất khí (nhiệt độ sôi của BFa là —100 ”C) nên rất khó bảo quản và 


chuyên chở. Vì vậy, người ta cho nó tương tác với bazơ Liuyt O(C›H‹)»› tạo ra ra sản phẩm 


FzB<-O(C2H;‹)»› để việc chuyên chở và sử dụng được dễ dàng. 


Từ các vấn đề nêu trên, ta thấy lí thuyết axit — bazơ có ý nghĩa lớn lao đối với lí thuyết 


Hoá học và công nghiệp Hoá học. 


T-2, 


7-3, 


7-4.. 


BÀI TẬP 
Thêm từ từ axit clohidric vào nước nguyên chất ở 25°C đến pH của dung dịch 
bằng 4,0. Tính nồng độ [H”], [OH] trong dung dịch. _ 
Đáp số: [H*] = 102 mol/!; [OH"] = 10”!9 mol/!. 
Tính [H”] và pH của dung dịch. 
l) HNO: nồng độ 0,001 M. 
2) KOH nồng độ 0,001 M. 
3) CH:COOH nồng độ 0,001 M. 
4) NaCH;COO nồng độ 0,001 M. 


Đáp số: 1) [H*] = 1.10” mol/1; pH =3. 


2) [H*]= 1.10” mol/1; pH = 11. 


3) [H*]= 2.10 ` mol/1; pH = 3,7. 
4) [H*] = 4.10ˆ'” mol/1; pH = 9,4. 


Kẽm phản ứng với axit sunfuric có bọt khí bay lên khá mạnh. Nhưng khi cho thêm 
natri axetat vào hỗn hợp phản ứng thì bọt khí bay lên bị giảm hẳn đi. | 


Hãy giải thích các hiện tượng trên. 
So sánh sự biến đổi lực axit của các dãy axit sau và giải thích : 


L) HO, HS, HS, H;Tle. 
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7-5. 


7-6. 


7-1, 


7-8. 


7-10. 


7-11. 
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2) H,SiO,, H;PO¿, H;PO,, HCIO,. 
3) [Fe(H;O)¿lˆ*, [Co(H;O)„Jˆ*, [Ni(H;O),]ˆ°. 


Dung dịch của Na;PO¿ có môi trường kiềm mạnh. Còn dung dịch của NaH,PO, lại 
có môi trường axIf yếu. _ 


Hãy giải thích các hiện tượng đó. 

Viết phản ứng THTT. môi phân của muối AICH: trong : 

l) Trong nước. _ 

2) Trong amoniac lỏng. 

3) Trong NOCI lỏng. 

Vẽ đường cong chuẩn độ : _ 

1) 50 ml dung dịch HCI 1 N bằng dung dịch NaOH I N. 

2) 50 ml dung dịch CH;COOH 1 N bằng dung dịch NaOH 1 N. 
Hãy cho biết các chất dưới đây là axit hay bazơ trong amoniac lỏng : | 
HCI, CH:COOH, KNH,, NHỤ,CI. 

Viết phương trình phản ứng và giải thích. 


Hãy chứng minh rằng định nghĩa axit, bazơ của Bronstet — Lauri là trường hợp 
riêng, nằm trong định nghĩa axit, bazơ theo thuyết về các hệ dung môi. Cho 5 thí dụ 
minh hoa. 


Tại SO : 
1) _NH; lại là bazơ Liuyt mạnh hơn nhiều so với NF: 2 
2) BE: lại là axit Liuyt yếu hơn nhiều so với BBr; ? 


Trong hai hợp chất ở các cặp hợp chất sau đây, hợp chất nào bền hơn. Vì sao? 


-1) [PH,Ƒ và [PtE,]22 


2) [Co(NH,),]” và [Co(PH;)„]” ? 


3) (C;H,);B: PCI; và (C;H,)2B : P(CH¡); 2 


4) Br;B: NCCH; và (CạH;);B : NCCH; ? 


CñwEg Z 
P.HẢIV ỨNG @XI HOÁ - HHỦ 


8.1. PHÁN ỨNG OXI HOÁ - KHỦ 
3.1.1. SỐ OXI HOÁ VÀ PHẢN ÚNGOXI HOÁ-KHỬ _ 
d1) Số oxi hoá 


Số oxi hoá, còn được gọi là bậc oxi hoá, mức oxi hoá hay trạng thái oxi hoá. Theo thuyết 
"điện hoá trị", trong tất cả các hợp chất hoá học chỉ tồn tại liên kết ion. Điện hoá trị có thể có 
giá trị dương và âm. Xuất phát từ đó đã hình thành nên khái niệm số oxi hoá. 


Số oxi hoá của một nguyên tố trong hợp chất là điện tích của nguyên tử nguyên tố đó trong 
phân tử của hợp chất với giả thiết rằng các liên kết trong phản tử đêu là liên kết ion. 
Như vậy, người ta đã gán một cách quy ước cặp electron liên kết của hai nguyên tử được 
chuyển hẳn sang nguyên tử của nguyên tố có độ âm điện lớn hơn. Khi đó, số oxi hoá có thể 
là số dương, số không hoặc số âm, được kí hiệu bằng chữ số À rập và viết dấu (+) hoặc (—) 
phía trước chữ số. 


Theo quy ước, đối với các nguyên tố ở trạng thái tự do thì số oxi hoá của chúng bằng 
số không. Thí dụ : trong kim loại natri, canxi, kẽm, số oxi hoá của Na, Ca, Zn bằng không - 
và trong khí oxi hoặc khí ozon, số oxi hoá của O cũng bằng 0. Đối với các hợp chất Ion 
được tạo thành từ các ion một nguyên tử thì số oxi hoá của nguyên tố bằng điện tích của 
ion đó. Thí dụ, trong hợp chất NaCI, số oxi hoá Na bằng +1 và của Cl bằng —1. Đối với các 
hợp chất cộng hoá trị có cấu tạo đã biết, khi giả thiết rằng các liên kết cộng hoá trị phân 
cực chuyển thành liên kết ion thì số oxi hoá của nguyên tố bằng điện tích của nguyên tử. 
Thí dụ, trong H2O, số oxi hoá của hiđro là +1, của oxi là —2, còn trong OE2, số oxI hoá của ' 
flo là —1 và của oxi là +2. 


Nhưng trong đa số các trường hợp phức tạp, không áp dụng quy tắc gán các cặp 
electron mà áp dụng quy tắc sau : Tổng đại số các số oxi hoá của các nguyên tố trong một 
tiểu phân (phân tử hoặc ion phức tạp) bằng điện tích của tiểu phân và trong hầu hết các tiểu 
phân, khi oxi liên kết với nguyên tử có độ âm điện nhỏ hơn thì số oxi hoá của oxi bảng 
2, khi hiđro liên kết với nguyên tử có độ âm điện lớn hơn thì số oxi hoá của hiđro bằng +]. 


"Thí dụ ï : Xác định số oxi hoá của S (kí hiệu là x) trong hợp chất H;SO, : 
2(+l) + x + 4(-2) =0 suy ra x = +6 


Thí dụ 2 : Xác định số oxi hoá của Cr (kí hiệu là x) trong ion Cr2O h 
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2X + 1.(-2) =~2, SUY ra X = +6. 


Đối với các tiểu phân có chứa nhiều nguyên tử của cùng một nguyên tố nhưng Ở trạng 
thái oxi hoá khác nhau, để xác định số oxi hoá của nguyên tố không áp dụng được quy tắc 
trên (vì áp dụng quy tắc trên chỉ xác định được số oxi hoá trung bình của nguyên tố) mà 
phải dựa vào công thức cấu tạo của tiểu phân. 


Thí dụ ] : Xác định số oxi hoá của S trong axit thiosunfuric HzS›Oa. 
AxIt thiosunfuric có cấu tạo phân tử tương tự như axit sunfuric, nhưng có hai công thức : 
H-O_ O _—— H-O O 

NX. ÔN 


S | 5 
# 'ấu ` 
H-O 5 H-—S O 
a) b) 
Trong công thức (a) nguyên tử S trung tâm có số oxi hoá +4, nguyên tử S còn lại có số 
.oxi hoá là 0. Trong công thức (b) nguyên tử S Xe tâm có số oxi hoá bằng +5, còn nguyên 
tử 5 còn lại có số oxi hoá là —]. 


Thí dụ 2 : Xác định số oxi hoá của oxi trong hợp chất FClO¿,. 

ơ” Phân tử EC1O/¿ có công thức cấu tạo như hình bên. Ở đây một nguyên 

-2 _ tửO vừa liên kết với F là nguyên tử có độ âm điện lớn hơn, vừa liên 

VÀ _ kết với CI là nguyên tử có độ âm điện nhỏ hơn nên có số oxi hoá bằng 

s không. Ba nguyên tử oxi còn lại chỉ liên kết với nguyên tử clo nên có 
số oxi hoá bằng —2. 


Cũng cần chú ý rằng, khái niệm số oxi hoá được sinh ra từ luận điểm về thuyết điện 
hoá trị, do đó, nó chỉ là sự tiếp cận cấu tạo hoá học một cách hình thức. Trong cách tiếp cận 
đó, tất cả liên kết trong hợp chất hoá học đều được coi là liên kết ion thuần tuý, mặc dù 
điều đó là không đúng ngay cả đối với các hợp chất ion nhất như clorua của kim loại kiểm 
được tạo ra từ các nguyên tử có độ âm điện khác nhau nhiều nhất. Ngoài ra, công thức tỉ 
lượng thực tế chỉ phản ảnh tỉ lệ mol của các nguyên tử trong hợp chất và chỉ là một đơn vị 
_cấu tạo mà từ đó tạo thành hợp chất đã cho. Thí dụ, để xác định số oxi hoá của nguyên tử 
của các nguyên tố trong thành phần của NaC], người ta coi công thức tỉ lượng NaCl là một 
đơn vị cấu tạo mà từ đó tạo thành hợp chất tỉnh thể natri clorua. 


Đối với các halogenua của kim loại kiểm, sự sai lệch giữa giá trị điện tích hiệu dụng. 
được tính toán một cách hình thức theo quy tắc xác định số oxi hoá với điện tích thực trên 
các nguyên tử của hợp chất tính thể là rất nhỏ. Nhưng đối với các hợp chất phức tạp hơn thì 
sư sai lệch đó thường lớn đến mức mà số oxi hoá đối với chúag trở thành một đại lượng 
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hoàn toàn có tính chất hình thức. Thí dụ, khi đề nghị oxi có số oxi hoá bằng —2 thì chúng - 
ta sẽ nhận được số oxi hoá = + 6 đối với nguyên tử crom trong cromat, đicromat, số oxi hoá 
bằng +7 đối với nguyên tử clo trong axit pecloric và muối peclorat v.v.. _ 

Thế nhưng, hiện nay người ta đã thiết lập chắc chắn rằng các liên kết crom — oxi hoặc 
clo — oxi trong các hợp chất kể trên và cả trong các oxoanion tương tự khác chủ yếu là liên 
kết cộng hoá trị phức tạp, bao gồm sự tạo thành liên kết ø và liên kết xz không định vị. Điện 
tích dương hiệu dụng trên nguyên tử của nguyên tố tạo ra oxoanion trong các hợp chất như 
thế không bao giờ vượt quá giá trị 2+. 

Các ion crom và clo với điện tích 6+ và 7+ tương ứng có thể điều chế được bằng thực. 
nghiệm nhưng không phải bằng phương pháp hoá học mà bằng phương pháp vật lí kích 
thích các nguyên tử. Nhưng rõ ràng là các cation điện tích cao được tạo ra bằng các phương 
pháp vật lí trong trường năng lượng cao không tồn tại trong các môi trường hoá học bình 
thường trong thời gian đáng kể. 


Như vậy, khái niệm "số oxi hoá" cũng như khái niệm điện hoá trị trước đây chỉ có tính 
chất hình thức, không đặc trưng cho trạng thái thực của nguyên tử trong hợp chất. Nhưng 
đù sao khái niệm số oxi hoá vẫn có những ý nghĩa thực tế nhất định. | 
_ Dựa vào sự thay đối số oxi hoá của các nguyên tố trong các chất tham gia phản ứng có 

thể phân các phản ứng hoá học thành hai loại : Phản ứng trong đó không có sự thay đối số 

oxi hoá của các nguyên tố, người ta thường gọi loại phản ứng này là phần ứng trao đổi ; 
Phản ứng trong đó có sự thay đổi số oxi hoá của một số nguyên tố, loại phản ứng này được 
gỌI là phản ứng oxi hoá - khử. - 

Khái niệm số oxi hoá của các nguyên tố thích hợp cho sự phân loại các chất. Chẳng 
_ hạn như các hợp chất HPOa, HạPO¿ và H„P;O; tuy có công thức phân tử khác nhau nhưng 
chúng cùng có số oxi hoá của phot pho bằng +5 nên được xếp vào cùng một loại, khác với 
loại hợp chất HPO;, H;PO; và H,„P2O¿ trong đó cùng có số oxi hoá của phot pho bằng +3 
- và lại khác với loại hợp chất HạPO; trong đó photpho có số oxi hoá bằng +1. 


Một ý nghĩa vô cùng quan trọng khác của khái niệm số oxi hoá là nó được dùng làm cơ sở 
để viết định nghĩa phản ứng oxi hoá — khử và để viết phương trình phản ứng oxi hoá - khử theo 
phương pháp cân bằng số oxi hoá và phương pháp ion - electron. : 

b) Phản ứng oxi hoá-khử 


Phản ứng hoá học trong đó số oxi hoá của các nguyên tố bị thay đổi, được gọi là phản 
ứng oxi hoá - khử. 


2+ | +2 0 | 
Thí dụ : Fe + CuSO, ——>FeS5O, + Cu . (a) 
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+7 _ +23 0 | 
2MnO, + 10C _+16H” ——>2Mnˆ  +5C]a + 5H,O (b) 


Phản ứng oxi hoá - khử nào › cũng gồm hai nh trình : quá trình oxi hoá (sự oxi hoá) 
và quá trình khử (sự khử). 


Đối với phản ứng (a) : 


0 +2 


Quá trình oxi hoá là : Fe—-2e———>Fe “ : số oxi hoá tăng 
_ +2 2 0 
Quá tìnhkhửlà:  Cu“°*+2e———>yCu : số oxi hoá giảm 


x 0 — +22 ` +22. 0 
Phản ứng tổng cộng là: Fe + Cu” ——> Fe“ + Cu 


2+ 
Trong phản ứng, Fe tăng số oxi hoá, được gọi là chất khử, Cu giảm số oxi hoá, được 


gọi là chất oxi hoá. 


Đối với phản ứng (b} : 


_ 0 | 
Quá trình oxi hoá là: I0CI  — 10e  ——>5CT, : số oxi hoá tăng 
+7 _ +2 


Quá trình khử là : MnO,+ 8H" + 5 — Mn“`” + 4HạO : số oxi hoá giảm 


-] +7 =0 ng 
Phản ứng tổng cộng : I0Cl” + 2MnO„ + 16H” ——> 5C]; + 2Mn”” + SH;O 


+7 
Trong phản ứng này, Cl: tăng số-oxi hoá, được gọi là chất khử ; ở MnO„ có chứa Mn 


giảm số oxi hoá nên được gọi là chất oxi hoá. 
Từ sự phân tích ở trên có thể đưa ra các định nghĩa tổng quát như sau : 
Chất mà trong thành phần của nó có nguyên tố tăng số oxi hoá được gọi là chất khử. 


Quá trình oxi hoá (hay sự oxi hoá) một chất là quá trình làm tăng số oxi hoá của 
nguyên tố ở trong thành phần của chất đó. 


Chất mà: trong thành phần của nó có nguyên tố giảm số oxi hoá được gọi là chất oxi hoá. 


Quá trình khử ( THỜ sự khử) một chất là quá trình làm giảm số oxi hoá của nguyên tố ở 
trong thành phản của chất đó. 
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Trong mỗi phản ứng, quá trình oxi hoá và quá trình khử được gọi là hai nửa phản ứng. 

Như trên đã thấy, khi cộng hai nửa phản ứng ta sẽ được phản ứng oxi hoá - khử 
hoàn chỉnh. _ ằ _ 
_ Ở quá trình khử, chất oxi hoá bị khử chuyển thành chất khử. Ở quá trình oxi hoá, chất 
khử bị oxi hoá chuyền thành chất oxi hoá. Chất oxi hoá và chất khử của cùng một quá trình 
hợp thành một cặp oxi hoá - khử hay một hệ oxi hoá - khử (và kí hiệu là Ox/Kh). Trong 
một phản ứng oxi hoá- khử, phải có ít nhất là hai cặp oxi hoá - khử. 

Thí dụ : Trong phản ứng (a) có hai cặp oxi hoá - khử là Cu”*/Cu và Fe“'/Fe. Trong 


phản ứng (b) cũng có hai cặp oxi hoá - khử là MO A /Mn”” và CI./CT1. 


Nếu dạng oxi hoá OxI của cặp (Ox/Kh), oxi hoá dạng Kh2 của cặp (Ox/Kh),, người ta 
viết phương trình phản ứng oxi hoá - khử dạng tổng quát như sau : _ _ | 


n‹ÖOxI + n¿Kh2 ——=^n Khi + n,Ox2. 


Người ta đã chứng tỏ rằng : trong phản ứng oxi hoá - khử, sự thay đổi số oxi hoá của 
các nguyên tố xảy ra hoặc do sự chuyển các electron hoặc do sự chuyển ‹ các nguyên tử từ 
tiểu phân này đến tiểu phân khác. _ 


8.12. PHẢN ỨNG OXI HOÁ - KHỬ THEO CƠ CHẾ CHUYỂN ELECTRON 


Để làm thí dụ cho phân ứng oxi hoá - khử, trong đó sự thay đổi số oxi hoá của các 
nguyên tố xảy ra do sự chuyển các electron từ tiểu phân này đến tiểu phân khác, ta xét một 
số phản ứng sau : 


Thí dhụ TẾ, CuSO„ (aq) + Zn (r) =— Cu (r) + ZnSO¿ (ad) 


^ 3 z ` ⁄ ^ 2 ~ ~ ^ > 2 
Ö phản ứng này, các nguyên tử kẽm đã chuyền electron sang Ion Cu ' 


j 2e Ì 


: 2+ | 
Cư † Zn) ›Cụ, + Bên 


_ +2 0 0 +2 - 
À "” ` : ` & É; `... 7 +2 
Đồng giam số oxI hoá, còn kẽm tăng số oxi hoá : Cu ——›Cu ; Zn S2 7n 


Thí dụ 2: 2Fe + 3Clạ —-y2FeCl; 


Ở phản ứng này các nguyên tử sắt đã chuyển electron sang cho các nguyên tử clo : 


2x3e \ 
2Fe + 3Cl,——>2FeCL, 


0 +3 — 0 -] 
khoá = KG ^“ . Ø ` "9 , ° Ø — ng 
Sát đã tăng số oxi hoá còn clo giảm số oxi hoá : Fe —— sE 3 C=“s@ 
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“Thí dụ 3* : Trường hợp phức tạp hơn của sự chuyển electron là quá trình mà ở đó xảy 
ra sự thay đổi trong cầu phối trí của các trung tâm oxi hoá - khử, chẳng hạn, sự khử 
[CoCI(NH;);]”” bằng Crím.: _ - 


| [CoCI(NH+); 


2+ + 2+ 2+ xrT? 
l(aq) +5HẠO ——>|Co(OH› )6 ltaq) +[CrCHIOH›)s lạa + SNHA (2a) 


ˆ† 
(aq) 3 (aq) 

_ _— (a) 
Vì tất cả các phức chất của Cr(II), kể cả [Cr(H;O)„]” và [Cr(OH;)„C1]”? đều trơ đối 


với sự thế, cho nên dựa trên sự tạo thành định lượng [Cr(OH,)„C1J”” có thể cho rằng sự 
q—") | 


+ [Cr(OH› )ø 


chuyển electron từ Cr” —Cof và sự chuyển ion clorua từ Co sang Cr là những quá trình 
liên quan với nhau và quá trình này sẽ không xảy ra được nếu không có quá trình kia, nghĩa 
là quá trình chuyển CI” phải kèm theo sự khử đến phức Co (II) do quá trình chuyển electron 


từ Cr (II) đến Co (II). Tốc độ chuyển CI là chậm vì Co (II) liên kết với CI yếu hơn so với Co(ID. 


Để giải thích những vấn đề đó, người ta giả thiết phản ứng trên xảy ra theo cơ chế (b) 
có sự tạo thành sản phẩm trung gian với cầu nối clo như sau : 


H 2 II 2 H II Ạ 
[Cr(OH.),J“” + [Co(NH;),CI”——›[(H,O), CrClICo(NH,),]”” 


†Chuyển electron - b) 
| M1 TH 
[Cr(OH, ); CH”” +[Co(NH, )„ (OH, )Jˆ* ——[(H;O); Cr CI Co(NH, ); F 
ý H,O” 
; 2+ ‡ 
[Co(OH, )„ ]“” + 5NH‡ 


Tốc độ của phản ứng (a) giảm xuống khi thay đổi X theo trật tự sau : 

Ï >Br >(CI >EF . Trật tự này là hợp lí, nếu thừa nhận rằng khả năng "dẫn" electron 
từ Cr(II) đến Co(II) được xác định bởi độ phân cực của cầu nối X. 
8.1.3. *PHẢN ỨNG OXI HOÁ - KHỬTHEO CƠ CHẾ CHUYỂN NGUYÊN TỬ 


Phản ứng oxi hoá - khử theo cơ chế chuyển electron tuy rất quen thuộc nhưng lại 
không phải là phổ biến. Có thể nói, đa số phản ứng oxi hoá - khử (trong đó có. phản ứng oxi 
hoá - khử của hàng chục triệu hợp chất hữu cơ) xảy ra theo cơ chế chuyển nguyên tử. 


Để làm thí dụ cho phân ứng oxi hoá - khử, trong đó sự thay đổi số oxi hoá của các 
nguyên tố xảy ra do sự chuyển các nguyên tử từ tiểu phân này đến tiểu phân khác, ta hãy 
xem xét một vài thí dụ sau : ằ 
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Thí dụ 1: Phản ứng oxi hoá - khử với HOCI 


bà. (xi) ” HOCÌ — NO ae + HCI 


Thực nghiệm đã chứng tổ rằng khi dùng NO không chứa oxi nặng, còn axit 
hipoclorơ chứa nguyên tử oxi nặng, HCIO, thì sau phản ứng, lon nitrat thu được có chứa 
oxi nặng. Điều đó cho phép viết cơ chế phản ứng như sau : 


O O O 
\ - \ 
NO; +HOCI——| N--l#o_c1| —>| N-#o..c| —>| N-!Đ | +HŒI 
/ | _ / | / 
O H O  H _ O 


NO; +HOCI——>H” +NO””O" +CI” 


.Ở sơ đồ phản ứng trên, thoạt đầu nguyên tử N tích điện dương ở NO; lại gần nguyên 
tử '”O tích điện âm của H'ŸOCI tạo thành trạng thái chuyển tiếp thứ nhất, ở đó liên kết giữa 
N và O đang được hình thành. Tiếp đến trạng thái chuyền tiếp thứ hai, ở đó liên kết Ô với 
Cl đang bị yếu đi. Cuối cùng liên kết O-CI bị phân cắt, CI tách ra cùng với H”. 

Kết quả của phản ứng là nguyên tử lŠO của phân tử HOCI đã chuyển sang ion NO, 
làm cho số oxi hoá của nitơ tăng lên 2 đơn vị và hình thành ion NO;, còn số oxi hoá của 
clo giảm xuống 2 đơn vị. _ 

+3 +5 +Ì -Ì 
N——N : ClI——>›C] 
Trong phản ứng này, HOCI đóng vai trò chất oxi hoá, còn ion NO, đóng vai trò chất: 


+3 
khử. Sự biến đổi ion NO thành ion NO, được xem là sự oxi hoá nguyên tử N 
(là nguyên tử của nguyên tố tạo ra oxoanion), nghĩa là tương ứng với sự mất 2 electron của _ 


+3 
N. Nhưng như trên đã thấy, sự oxi hoá xảy ra không liên quan với sự mất electron do 


electron chuyển từ chất khử đến chất oxi hoá mà chỉ là do kết quả của sự chuyền nguyên tử 
oxI từ phân tử axit hipoclorơ đến Ion nitrit. 


Phân ứng oxI hoá sunfit bởi CIO cũng xảy ra do chuyển nguyên tử oxi : 
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_CIO + SOT ——> Cl + SOƑ- 
Thế nhưng sự oxi hoá sunfit bằng HOCT lại xảy ra theo cơ chế hoàn toàn khác, cơ chế 
chuyền nguyên tử Cl : | _ 
HOCI + SO?7 ——> HO” F CISO; - 
_ CISO; h H,O ——> SO; + Cl + 2H” 
lon clorosunfat đã được xác nhận như là sản lễ trung gian của phản ứng này. 


Thí dị 2 : Phân ứng oxi hoá - khử với các oxoanion như NO, : SO_- ,.OCI_, BrO;.... 
Phần lớn các phản ứng này bao gồm sự chuyển một vài nguyên tử oxi liên kết với các 
OXoanion từ nguyên tử này tới nguyên tử khác. Trong oxoanion, các nguyên tử oxi liên kết 
với nguyên tử trung tâm rất mật thiết vì thế sự chuyển trực tiếp kiểu dưới đây xảy ra rất 
chậm chạp : " 


NO; + OCI ——> NO, +CI 
ClO; +lI ——> CO; + OI. 

Những phản ứng chuyển như thế thường được xúc tác bởi axit. Khi một hoặc hai 
proton tấn công vào nguyên tử oxi phối trí trong oxoanion, điện tích âm của ion oxit bị mất 
từng phần và khi đó ion OH hoặc phân tử nước dễ dàng tách ra khỏi nguyên tử trung tâm 
của oxoanion. Hãy xem phản ứng của Ion clorat với ion clorua, bromua hoặc Iodua (X ). 

CO; + 6X” + 6H”  CÍ + 3X; + 3H¿O 

Tốc độ của phản ứng này tuân theo biểu thức sau : 


V=Ắk: Cao; C\- Ca 


Do vậy cơ chế phản ứng hợp lí là như sau : 


2H + CO; 


= H,OCIO? H-0-CIO, (nhanh) 
ñ _ 

X + H,OCIOf — XCIO; + HạO — (chậm) 

_XCO; + X —> X; , + CO; (nhanh) 


Tiếp theo ClO; sẽ bị khử đến CI” bằng một chuỗi phản ứng nhanh. 
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Trong phản ứng của CIO; với CÏ, nếu tiểu phân trung gian CICIO; đạt tới nồng độ 
cao bằng cách cho dung dịch đặc của CIO;- tác dụng với HCI đặc, thì lại xảy ra một phản 
ứng khác, mà trong đó hai phân tử CIClO› tương tác với nhau tạo thành clo và clodioxit : 

O„CICI + CICIO+ — 2CIO; + CI: 
Cơ chế này phù hợp với thực nghiệm dùng đồng vị CI. Khi CIO; đánh dấu và HCI 


không đánh dấu tương tác với nhau thì tất cả CI đánh dấu đều ở sản phẩm CO, chứ không ở Cl:. 


- Mặc dù bảng chứng về các tiểu phân CIXO¿, BrXO; và IXO; trong phản ứng của XO; 


_Với X là hoàn toàn suy diễn, nhưng các hợp chất tờG FBrO; và FIO; thì đã được điều 
chế và cô lập được nhờ các phản ứng sau : 


_12KCIO; + 20BrE, => 12KBrF¿ + 4Br;ạ + 6O; + 12FCIO; 


BrFs¿ + 2Br; + I0O- -> 5FBrO; + Đài: 


HF 
2I2O; + 2F› —> 4FlO; + 'O, 


Có thể cho là tiểu phân trung gian H„OCIO? trong phản ứng của CIO; với X” tách đi 
phân tử H;O trước khi phản ứng với X, nhưng những dữ kiện động học lại không phù hợp 
_ với điều đó. 

Mặc dù không phải tất cả cả các quá trình oxi hoá - khử đã được nghiên cứu Kĩ về mặt. 
cơ chế phản ứng, nhưng người ta cho rằng, sự tương ứng giữa SỐ electron tiêu tốn ở các 
phan ứng điện hoá và sự thay đối giá trị hình thức của số oxi hoá trong nhiều trường hợp có 
thể được giải thích một cách dễ dàng bởi bản chất cộng hoá trị của các liên kết trong các 


ion tham gia vào quá trình oxi hoá - khử và bởi phản ứng chuyển các nguyên tử, chẳng hạn, 
chuyển các nguyên tử oxi. 


Đề minh hoạ ta xem xét quá trình oxi hoá Ion clorat thành ion peclorat ở anot theo 
phương trình : 


CIO; + 2OH' - 2e -> CIO, + HạO 
Theo phương trình cứ thu được Ì mol peclorat thì đã có 2 mol electron chuyển đến anot 
+5 +7 


và số oxi hoá của clo tăng lên 2 đơn vị từ CÏ đến CT. 


Phản ứng oxi hoá Ion manganat thành ion pemanganat ở anot cũng xảy ra tương tự : 


375 


MnO{- —e ——> MnO, 


Cứ thu được ] mol pemanganat thì đã có l mol electron chuyển đến anot và số oxi hoá 


+6 +7 
của mangan tăng lên l đơn vị từ Mn —> Mn. 


_ Việc viết các phương trình phân ứng xảy ra trên điện cực như trên đã tạo ra một ấn 
, +5 +7 +5 _ 
tượng là đề tăng số oxi hoá của clo từ CI đến CI cần loại khỏi Cl trong lon CO; hai 


| | | +6 +7 +6 
electron, còn đề tăng số oxi hoá của mangan từ Mn đến Mn cần loại khỏi Mn (trong 


MnOƒ- ) một electron. 


Đối với vô số các quá trình oxi hoá - khử tương tự khác xảy ra ở các điện cực đều có 
thể phân tích như trên. 

Nhưng khi chú ý đến đặc tính cộng hoá trị của các liên kết X — O (ơ đây X là CI, Mn ...) 
trong các anion CO, , MnO{- và các Ion tương tự thì cần phải nhất trí là trong các anion 
C1O;:, MnO-_, CIO”, MnO, v.v... sự mất các electron của các nguyên tử CI, Mn... là 
không xảy ra bởi vì liên kết ở các oxoanion đó là liên kết cộng hoá trị gồm cả liên kết và 
liên kết 7 tức là ở các tiểu phân đó có một hệ electron chung cho tất cả các nguyên tử. 


+5 + | +5 
Nếu như sự thay đổi số oxi hoá của clo từ Cl đến Cl không phải do sự mất 2e của C] 


trong CIO; thì sự chuyền 2 electron từ dung dịch đến anot trong phản ứng oxi hoá clorat 


thành peclorat ở anot :: 
CIO; +2OH - 2e -> CIO, +H;O 
thực chất xảy ra như thế nào ? 

Như trên đã thấy, trong nhiều quá trình oxi hoá - khử, nếu tính đến sự chuyền nguyên 
tử thường xảy ra hơn là sự chuyển electron thì hiển nhiên quá trình biến CIO; -> CIO, là 
do sự thâm nhập của nguyên tử oxi trung hoà vào cầu phối trí của nguyên tử clo trong Ion 
CO; . Quá trình này xảy ra sau sự chuyển electron từ oxi của OH (hoặc của HO) đến 
anot giải phóng ra nguyên tử oxi trung hoà : 


OH“ - 2e -> [O] + H” 
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Chính nguyên tử oxi này đã phối trí với nguyên tử clo trong ion CIO;_ để tạo thành ion 
CIO,. Sự chuyển nguyên tử oxi từ ion OH_ (hoặc từ nước) đến ion clorat đã biến đổi ion 
clorat thành ion peclorat và làm tăng số oxi hoá của clo lên 2 đơn vị. 


Người ta nhận thấy rằng : Đối với các phản ứng oxi hoá - khử oxoanion, tốc độ phản 
ứng thay đổi mạnh theo số oxi hoá của nguyên tử trung tâm trong oxoanion : Số oxi hoá 
của nguyên tử trung tâm càng thấp thì tốc độ phản ứng càng cao. 


Thí dụ, tốc độ phản ứng tăng theo dãy các oxoanion của clo như sau : 
+7 +5 +3 +I 

CIOL, <C1O- <CIO, <CIO” 
Tốc độ phản ứng tăng theo trật tự sau : 

+7 +6 2_ +9 Z_. +4 2_ 

CIO.<S5O¿ <HPO/¿ <H,5O/ 
Bán kính của nguyên tử trung tâm cũng gây ảnh hưởng quan trọng : Nguyên tử trung 

tâm có bán kính càng lớn, tốc độ phản ứng càng cao. 


Thí dụ, tốc độ phản ứng tăng dần theo dãy : 
CIO; < BrO; <1O; 


Phản ứng của ion iođat là nhanh nhất và cân bằng được thiết lập nhanh đủ cho việc 
chuẩn đô. | - 


5.1.4. CÂN BẰNG PHƯƠNG TRÌNH PHẢN ỨNG OXI HOÁ - KHỬ 

Có nhiều phương pháp cân bằng phương trình phản ứng oxi hoá - khử. Ở đây ta áp 
dụng hai phương pháp phổ biến : 

— Phương pháp cân bằng số oxi hoá. 

— Phương pháp I1on — electron. 
a) Phương pháp cân bằng số oxi hoá 

_ Phương pháp này dựa vào quy luật là trong phản ứng hoá học, nếu nguyên tố này tăng 

số oxi hoá thì nguyên tố khác giảm số oxi hoá. Tổng đại số các độ biến thiên số oxi hoá 


trong một phản ứng luôn bằng 0. Do đó tìm được hệ số cho chất oxi hoá và chất khử (gọi là 
hệ số cơ bản). Tiếp theo cân bằng số nguyên tử ở hai vế sẽ tìm được đầy đủ các hệ số. 


| 0 0 +3 ~2 
Thí dụ, cân băng phương trình phản ứng sau : AI +§ ——>AL, S4 


Si 


Trong phản ứng này, độ biến thiên số oxi hoá của nhôm là 3 đơn VỊ : 
_ 0 +3 
AI —› AI(3~0=3) 


Còn độ biến thiên số oxi hoá của lưu huỳnh là 2 đơn vị : 


0 -2 
S——— 5 (-2—-0=~—2) 


Bội số chung của độ biến thiên số oxi hoá là 2.3 = 6. Vậy ra tìm được hệ số cơ bản như sau : 


0 +3 
2 |AI tan AI 
0 2 
3 |S ——> 
+3 -2- 


2 Al+3S ——> 2AI + 3S 


Cuối cùng là điền hệ số tìm được vào PVDHEII trình phản ứng và cân bằng số nguyên tử 
Ở hai vế : 


2AI + 3§ ——>AlsS; 


Nếu dùng phương pháp thăng bằng electron để cân bằng phương trình phản ứng trên ta 
làm theo sơ đồ sau : 


“|AI — ——>Al+3e 
3 |9 + 2e —_P" 


2Al+3S ——>2AI” + 3527. 
Kết quả cũng giống như phương pháp thăng bằng số oxi hoá, tuy nhiên sơ đồ trên ấn 
tượng là AI nhường ra 3e, còn S nhận 2e. Trong trường hợp này, ấn tượng đó là phù hợp với 
cơ chế chuyền electron của phản ứng. 


Bây giờ ta tiến hành cân Xà, PHOng trình phản ứng oxi hoá - khử phức tạp hơn : 


k2 +3 | 
KMnO, + Fe5O, +H, SỘ, ——>MnSO, + Fe, (SOA); +K,SO,+H,O (a) 


Trong phản ứng chỉ có mangan và sắt thay đổi số oxi hoá. Độ biến thiên số oxi hoá của 
mangan là 5 đơn vị. Độ biến thiên số oxi hoá của sắt là 1 đơn vị. Bội số chung cho độ biến 
thiên số oxi hoá của chúng là 5, do đó hệ số của KMnO, là 5 : 5 =1, hệ số của FeSO¿ là 5:1 = Š : 


378 


+7 +2 


lÌMn ——>Mn 
+2 +3 


S|Fe ——— Fe 


Ở phản ứng trên ta thấy, mangan giảm số oxi hoá, còn sắt tăng số oxi hoá. Do đó, 
KMnO¿ là chất oxi hoá, cứ l1 mol nguyên tử Mn(VI) c, đối số oxi hoá đòi hỏi 5 mol 
Fc(D), do đó viết được phương trình : 


+7 +2 _+2 +3 

Mn + 5Fe——>Mn + 5 Fe 
_ Như vậy, các hệ số chính của phương trình (tức là các hệ số của chất oxi hoá và chất 
khử) là l và 5. Nhưng cần phải chú ý rằng, F€2(S3Ó¿)a chứa hai nguyên tử Fe (II), vì FNG 


cần phải nhân đôi các hệ số cơ bản. 


+7 +2 
2l _Mn ——>Mn 
+2 +3 


10 ` Fe ——> Fe 


+7 +2 +2 +3 
2 Mn +10 Fe ——> 2Mn + I0 Fe 


Điền hệ số tìm được vào phản ứng (a) ta được : 


2K MnO, + I0FeSO, + H,SO,——>2MnSO, + 5Fe,(SO,), + K,SO,+H,O_ (b) 
Tiếp theo, tìm các hệ số còn lại bằng cách cân bằng các HEUjện tử của các ' nguyên tố 

khác, ở đây là các nguyên tử K và S SIM kể H và Hà h, | 

2KMnO, + I0 FeSO, +8H, SO, —>2MnSO, + 5Fe, (SO, )a +K, SO, +H, O (c) 


Sau đó theo cân bằng các nguyên tử hiđro, ta xác định được số phân tử nước là 8 : 


+7 


2KMnO, + 10Ee SO, + SH,SO, — x2MnSO „+ 5FE, (5O, )¿„ + K„;SO, +8H,O (đ) 


Cuối cùng đề kiểm tra các hệ số đã chọn, ta cân bằng số nguyên tử oxi. 


Nếu dùng phương pháp thăng bằng electron ta phải viết : 


Mn +5e———> Mn“† 
Fe?† ——> Fe? + le 


| 
5 


hộ) 
10 








2Mn”† +10Fe“† ——> 2Mn“† + I0OFe3+ 
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Viết như trên có thể gây ra ấn tượng là Mn” sẽ mất đi 5e. Điều đó là không phù hợp 
với cơ chế thực của phản ứng vì các oxoanion như MnO, thường phản ứng theo cơ chế 
chuyền nguyên tử O chứ không theo cơ chế chuyển electron (xem mục 8.1.3) 

Ta xem xét một vài thí dụ mà trong phản ứng oxi hoá - khử, chất tham gia vào phản 


ứng không chì đóng vai trò chất oxi hoá hoặc chất khử (thay đổi số oxi hoá) mà còn kết hợp 
với sản phẩm của phản ứng (số oxi hoá của các nguyên tố không bị thay đổi). 


Thí dụ 1 : 


0 +5 
4Zn + HNO, +9HNO, —>4Zn(NO 3)2 + NH, NO; +3H, O 
_ +2 
4| 5|Zn ——> Zn 
+5 —3 
I{[2N —› ÀN 








0 +5 j7. c2. 
4Zn+NÑ——>4Zn +N 


Như vậy, trong 10 phân tử axit nitric, chỉ có một phân tử làm nhiệm vụ oxi hoá kẽm, 


9 phân tử còn lại kết hợp với các ion Zn”” và NH được tạo ra do kết quả của phân ứng. 


Thí dụ 2 


+4. mi +2 0 
Mn O, + 2HCI + 2HCI] ——>MnC]l, + Cl„ + 2H,O 


+4 +2 ~ 
l¡ 2¡Mn ——> Mn 
-Ì 0 
' c ——> CL, 
+4 -l +2 0 


Mn+2Cl ——>  Mn+Cl, 
_ Trong phản ứng này, chỉ có hai phân tử axit clohidric làm nhiệm vụ khử mangan 
(IV) đioxit, còn hai phân tử khác đóng vai trò môi N2 _ 


b) Phương pháp lon — clectron 


Phương pháp này dựa trên việc lập những phương trình riêng của các quá trình khử và 
_quá trình oxi hoá, sau đó cộng chúng lại ta được phương trình phản ứng oxi hoá - khử. 
Muốn vậy, cần lập sơ đồ ion của phản ứng theo quy tắc : viết các chất điện l¡ mạnh dưới 
dạng ion, viết các chất không điện ki, điện l¡ yếu, các chất khí hoặc chất kết tủa dưới dạng 
phân tử. Các ion không thay đổi trong quá trình phản ứng — CUẾC đưa vào sơ đồ I IOn. 


Thí dụ, cân bằng phương trình phản ứng : 


KMnO, + HCI ——>MnCl; + Cl; + KCI + HO 


380. 


E> đồ ion của phản ứng : 
MnO, +Cl' +HÌ ——>Mn”” +CL, + HO 


Từ sơ đồ ta thấy, lon CL bị oxi hoá thành phân tử Cl;, còn lon MnO,. bị khử thành ion 
Mn“”. Do đó, phương trình riêng của quá trình oxi hoá ion CÏ' thành phân tử C]; là : 
_ 2C” ——> Cb + 2e 


Trong phương trình riêng của quá trình khử ion MnO „ thành ion Mn“”, để cân bảng số 
nguyên tử cần phải thêm các ion hiđro để liên kết với các nguyên tử oxi thành nước. Ngoài 
ra, để cân bằng điện tích, cần phải cộng với 5 electron vào vế trái của phương trình. Khi đó, 
phương trình riêng của quá trình khử ion MnO„ sẽ là : 

MnO¿ + 8H + 5e ——>Mn"” +4H,O 


Khi tìm hệ số chính của phương trinh phản ứng tổng cộng, cần phải nhân những 
phương trình riêng với các hệ số sao cho tổng số electron chất khử mất đi phải bằng tổng 
electron mà chất oxi hoá thu vào :; 


3[sếf —2C) #2 
2| MnO; + 8H! + 5e ——> Mn” + 4H;O 
Cộng hai phương trình riêng lại, ta được phương trình tổng cộng : 
2MnO„ + I0CI + 16H" ——> 2Mn”” + 5Cl; + 8H;O 
Kiểm tra phương trình đã thiết lập, dựa theo sự cân bằng điện tích và số nguyên tử Ở 
hai vế. Sau đó, cân bảng các nguyên tử không tham gia vào PHIÉN trình oxI hoá và quá trình 
khử như ion K”, gốc axit clohiđric ta được. 
| 2KMnO, + I6HCI ——>2MnCl; + 5Cls + 2KCI + 8H;O 


Việc cân bảng phương trình phản ứng oxi hoá - khử áp dụng phương pháp Ion — 
electron ưu việt là không cần phải biết chính xác số oxi hoá của các nguyên tố, phản ánh 
đầy đử hơn, rõ ràng hơn điều kiện xảy ra phản ứng oxi hoá — khử. 


Tuy nhiên, phuơng pháp này bị hạn chế là chỉ Áp dụng được cho các quá trình oxi ¡ hoá - 
khử các Ion. _ : 


8.2. THẾ ĐIỆN CỰC 
§S.2.1. ĐIỆN CỰC VÀ THẾ ĐIỆN CỤC 
ad) Điện cực kứm loại 


Khi nhúng một thanh kim loại M, không phải kim loại trơ nhưng cũng không phản ứng 


z“. # ` ˆ ˆ”* + # ~ ` ` * “ ` + 
mạnh với nước, vào trong dung dịch muối của nó, nghĩa là vào dung dịch chứa ion MỸ 


3ð] 


(chính xác là ton hiđrat hoá Min ), thì giữa bề mặt kim loại và lớp dung địch bao quanh 
kim loại phát sinh một lớp điện tích kép, dẫn tới một hiệu điện thế cân bằng. Thí dụ : Zn 
nhúng trong dung dịch ZnSO¿ (hình 8.1). Trị số của hiệu 
điện thế cân bằng phụ thuộc vào bản chất của kim loại, 
nhiệt độ và nồng độ (chính xác là hoạt độ) của ion M”” 
trong dung dịch. Hiệu điện thế này được biểu thị ra von và 
được gọi là thế điện cực. 

Như vậy, điện cực kim loại gồm một thanh kim loại 
M nhúng trong dung dịch muối chứa ion M?của kim loại 


đó. Điện cực kim loại được kí hiệu là M ”/M. 





Hình 8.1. Điện cực kẽm . 
Phản ứng ở điện cực được viết như sau : 


M”+ne —>M 
Trong trường hợp điện cực kẽm (Zn'”/Zn) (hình 8.1). phản ứng ở điện cực là : 


2+ 
Zn + 2e c—=>/n 


D) Điện cực phì Kim 


Giống như sự hình thành điện cực kim loại, đối với những phi kim là chất rắn. có khả 
năng dân điện thì khi nhúng phi kim vào dung dịch chứa lon của nó ta sẽ được điện cực phí 
kim và hiệu điện thế cân bằng phát sinh giữa bề mặt phi kim và lớp dung dịch bao quanh 
phi kim được gọi là thế điện cực. 


Điện cực phi kim được kí hiệu là X/X”” và phản ứng ở điện cực được viết như sau : 
X +ne c—X” 

Thí dụ, điện cực selen được kí hiệu là Se/Se? và phản ứng ở điện cực như sau : 
%œ + 2 ==— se2- 

©C) Điện cực khí 


Một loại điện cực tương tự như hai điện cực trên, là điện cực khí. Điện cực khí thường 
gồm một thanh platin có phủ một lớp platin xốp (để tăng diện tích bề mặt điện cực và hấp 
phụ mạnh chất khí), được hấp phụ khí trên bề mặt và nhúng trong dung dịch chứa ion của 
chất khí đó. | 
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Thí dụ điện cực hiđro (hình 8.2) gồm một thanh 
platn được phủ platin xốp, nhúng trong dung dịch 
H;SO¿. Khí hiđro ở áp suất xác định đi vào bình và các 
bọt khí của nó bị hấp phụ bão hoà trên bề mặt thanh 
platin làm cho thanh platin giống như một thanh “hiđro 
rắn" nhúng trong dung dịch chứa ion HỈ. 


Điện cực hiđro được kí hiệu là 2H”/Ha, Pt và phản 
ứng ở điện cực như sau : 


2H” + 2e — H; 





Khi áp suất của khí hiđro bằng I atm, nghĩa là 
bằng 101.3 kPa và nhiệt độ bàng 298 K, nồng độ 
(chính xác là hoạt độ) của ion H” trong dung dịch bằng 
I mol/I. ta được điện cực hidro chuẩn. Thế của điện cực hiđro chuẩn được quy ước 
băng không. _ _ 


Hình 8.2. Điện cực hiđro 


Nếu phi kim là chất khí như flo, clo, oxi... thì các điện cực khí của chúng cũng có cấu 
tạo giống như điện cực hiđro. Thí dụ : Điện cực clo được kí hiệu là C]: / 2C, Pt và phản 
ứng ở điện cực như sau :. _ 


Œ› ` +26 =..Í 


Điện cực oxi được kí hiệu là O2/OH ,.Pt và phản ứng ở điện cực như sau : 


Os› + 2H:O + 4e =——> 40H 


([) Điện cực oxi hoá - khứ 


Ở các loại điện cực kể trên, một dạng của cặp oxi hoá - khử ở trên điện cực, còn dạng 
kia thì ở trong dung dịch. Ở điện cực oxi hoá - khử, cả dạng khử và dạng oxi hoá của cặp 
-0XI hoá - khử đều ở trong dung dịch. Chất làm điện cực là một chất trơ về mặt hoá học 
(thí dụ platin, vàng hay than chì) không tham gia vào phản ứng oxi hoá - khử ở điện cực 
nhưng có khả năng dẫn điện. Vì vậy, điện cực sẽ là nơi trao đổi electron giữa chất khử và: 
chất oxi hoá. | _ 


Như vậy, điện cực oxi hoá - khử gồm một thanh kim loại trơ (Pt hoặc Au) hay thanh 
than chì nhúng trong dung dịch chứa cả dang oxi hoá và dạng khử của cặp oxi hoá - khử. 
Hiệu điện thế cân băng phát sinh giữa bề mặt điện cực trơ và lớp dung dịch bao quanh điện 
cực được gọi là thế điện cực oxi hoá - khử (thường gọi tất là thế oxi hoá - khử hay thế điện 
cực). Trị số của thế oxi hoá - khử phụ thuộc vào khả năng nhận electron của dạng oxi hoá 
và khả năng nhường electron của dạng khử, nhiệt độ, nồng độ (chính xác là hoạt độ) của 
đạng oxi hoá và đạng khử ở trong dung dịch. _ 


<, 
œ© 
G3 


Điện cực oxi hoá - khử được kí hiệu là Ox, Kh / Pt. Phản ứng ở điện cực được viết như sau : 


Ox+ne ——> Kh _ 

Thí dụ, điện cực oxi hoá - khử có kí hiệu là : Fe”, Fe“”/Pt gồm một thanh platin nhúng 
trong dung dịch chứa đồng thời cả hai lon Fe”” và Fe”, nghĩa là chứa cặp oxi hoá - khử 
3+m.2+ 

C: JLC. - | 
Phản ứng ở điện cực là : 


Fe” 1.6 ==— =— Fcˆ† 


Đồi với điện cực oxi hoá - khử kí hiệu là MnO; ,H, Mn””/Pt, thì phản ứng ở điện cực 
như sau : : _ 

MnO, + 8H” + 5 => Mn”” + 4H,O 
8.2.2. PIN GANVANI 


a) Cấu tạo hoạt động của pin Ganvani 


Ở hình 8.3a, điện cực Zn được ghép với điện cực Cu bởi một ống chữ U úp ngược đựng 
dung dịch chất điện l¡ trơ (như NHaNO;, KNO;, KCI, NazSOx_...) gọi là cầu muối, cầu 


muối này có tác dụng không để cho hai dung dịch ở hai điện cực hoà trộn vào nhau nhưng 
vân cho phép các ion dư đi từ điện cực này sang điện cực Kia. 


(e7 Von kế 

anot catol 
| _ Câu muối - 
n Q ni : 


Nửa phản ứng oxi hoá 


“ịn —> 7n” tuụ, T9 


Nửa phản ứng khử 
+ 2e —> Cuyn 


2+ 


Cu (d1) 













Phản ứng tổng cộng 


2+ 2+ 
Znn † Cụ (ag) —>Zn (aq) + Cu 








a) - _ | : | b) 
Hình 8.3. a) Pn CGarwvari Zn - Cụ ; b) Sau một thời gian làm vệc điện co Zn (bên trái ) bị Tròn” đi, đện cục Cu (bên phải) “ai lên 
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Như đã biết, so với đồng, kẽm là kim loại dương điện hơn (hoạt động mạnh hơn) nên 
mật độ electron trên điện cực kẽm lớn hơn trên điện cực đồng. Do đó khi nối hai điện cực 
với nhau bằng một dây dẫn, các electron chạy theo mạch ngoài từ thanh kẽm sang thanh 
đồng. Khi dùng von kế thì thấy dòng điện chạy từ điện cực Cu sang điện cực Zn. Theo quy 
ước. điện cực Cu gọi là điện cực dương kí hiệu (+), điện cực Zn gọi là điện cực âm (-). Nếu 
thay von kế bảng một bóng đèn thì bóng đèn sẽ sáng. Rõ ràng là các phản ứng hoá học ở: 
hai điện cực đã sản sinh ra dòng điện. Như vậy. ta đã tạo ra được một nguốn điện hoá được 
øọI là pịn Ganvei, thường được gọi tắt là gi. Pin trình bày ở hình 8.3a là pin Ganvani đơn 
gian nhất được Daniel nghiên cứu từ những năm 1836 — 1840, vì vậy được gọi là pin Daniel. 

Trong trường hợp chung, để chế tạo pin Ganvani, người ta ghép hai điện cực bất kì có 
giá trị thế điện cực khác nhau. còn cầu muối thì có thể thay thế bởi một màng xốp. Ta hãy - 
xét chỉ tiết hoạt động của pin Daniel ở hình 8.â. Ở điện cực kẽm, kẽm kim loại bị hoà tan 


^~ - ` * AT ` " Z ` k Ø ` ` # * : ~ ` = 7-7 2+ 
đân dân và di chuyên vào dung dịch, tức là xay ra quá trình oxi hoá kim loại kẽm thành Ion 4n : 
2+ 
Zn ——> Zn + 2c 


Zn“” đi vào dung dịch, ở thanh Zn có dư electron, vì vậy, điện cực Zn là điện cực âm.. 
Theo quy ước, ở điện cực nào xảy ra quá trình oxi hoá thì điện cực đó gọi là œot. Vậy ở 
đây. điện cực ⁄⁄n là anot. 

_Ở điện cực đồng, các electron tương tác với các ion KH từ dung dịch CuSO; chạy 
đến, tạo ra Cu kim loại bám vào điện cực Cu (hình 8.3b), tức là xảy ra quá trình khử Ion 


Cu thành nguyên tử Cu : 


Cũ” đg =.ẽ bu 


Điện cực Cụ mất electron nên trở thành điện cực dương. Theo quy ước, ở điện: cực nào 
xay ra quá trình khử thì điện cực đó được gọi là c¿fø?. Vậy ở đây, điện cực Cu là catot. 


Tổng cộng. trong pin Daniel đã xảy ra phản ứng oxi hoá - khử sau : 
Ẳ 2e | _ | : 
Zïi. 4U” e==sớn”' su 


Như vậy dòng điện sinh ra trong pin Daniel là nhờ phản ứng oxI hoá - khử tự diễn biến. 


Người ta kí hiệu pin Ganvani bằng cách viết điện cực âm ở bên trái, điện cực đương ở 
bên phai. Thí dụ. pin Đaniel được viết như sau : 


(—) 4nl“nSO¿ lÍ CuSO. Cu (+) 


Z5-CSLT... 


C2) 
©S 
Zt 


hay (—) ZnlZn“ II Cu lCu (@+)_ 


Kí hiệu như trên có nghĩa là ở điện cực đồng, đồng kim loại tiếp xúc với dung dịch 
muối của đồng, ở điện cực kẽm, kẽm kim loại tiếp xúc với dung dịch muối của kẽm. Hai. 
dung dịch đồng, kẽm tiếp xúc với nhau qua cầu muối kí hiệu bởi dấu (ll) 

Đối với những phản ứng oxi hoá - khử mà các chất tham gia phản ứng không thể làm 
điện cực được thì khi lập pin, người ta phải dùng điện cực trơ (như than chì hoặc Pt). 
Hình 8.4 trình bày sơ đồ của một pin Ganvani loại đó. 


Ở pin trong hình 8.4, mỗi điện cực gồm một 
thanh than chì, được nhúng trong dung dịch chứa tất 
cả các chất tham gia vào các nửa phản ứng oxi hoá - 
khử. Cần chú ý rằng ở phía điện cực dương, trong 


h `# = ` #¿ ` z + 3 + ` 
dung dịch, ngoài MnO 4 Và Mn“” còn có H”, bởi vì 


ở đó, dạng oxi hoá không phải là MnO, mà là 





MnO, trong môi trường axIt. 
_ --. A N Hình 8.4. Pin Ganvani dùng điện cực trơ 
Hai dung dịch được nối với nhau băng một cầu: lo 
muối đựng dung dịch KNO¿.. Khi nối hai điện cực 
bảng một von kế thì thấy có xuất hiện dòng điện. Nguyên nhân như sau : Ở phía anot, các 
Ilonl bị oxi hoá thành L, : 


21 ——= la + 2€ 


Các electron được giải phóng ra từ nửa phản ứng trên đi vào anot than chì, rồi chạy 
theo dây dẫn đến catot. 


Ở phía catot, các ion MnO,„ thu nhận các electron và bị khử đến Ion Mn“” 
MnO, + 8H" + 5e ——> Mn” + 4H;O 
- Như vậy, trong pin đã xảy ra phản ứng oxi hoá - khử sau : 
2MnO, + I6H' + I0 ——> 2Mn”” + 5I; + 8H;O 


Như vậy, về nguyên tắc cứ từ một phản ứng oxi hoá - khử bất kì có thể tạo ra một pin 
Ganvani bằng cách cho quá trình oxi hoá và quá trình khử thực hiện trên hai điện cực tách 
biệt nhau và được nối với nhau bằng một dây dẫn. Điện cực xảy ra quá trình khử là điện 
cực dương, diện Cực xảy ra quá trình oxi hoá là điện cực âm. 
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b) Sức điện động của pin GanvdHi: 


Khi pin làm việc ở một điều kiện nhất định, giá trị đọc được trên vol kế chính là hiệu 
điện thế giữa hai điện cực ở điều kiện đã cho. Hiệu điện thế này được gọi là sức điện động 
của pin và kí hiệu là Enin- Chẳng hạn, khi pin Daniel làm việc ở điều kiện chuẩn (nồng độ 
của Cu”” bằng nồng độ Zn“” và bằng ] mol/1, nhiệt độ là 298 K), giá trị đọc được trên 
von kế là 1,1 V, chính là sức điện động của pin ở điều kiện chuẩn. Sức điện động chuẩn của 
puùn, kí hiệu là Eunn- Nếu các điều kiện làm việc của pin Daniel khác điều kiện chuẩn, thì 


giá trị sức điện động E,¡n, đương nhiên bị thay đổi. 

Trong trường hợp pin Ganvani ở hình 8.4, ở điều kiện tiêu chuẩn thì giá trị sức điện 
động chuẩn của pin đọc được trên vonkế là 0,98 V. Nếu điều kiện làm việc của pin khác 
với điều kiện chuẩn, hoặc chỉ riêng nồng độ của H” khác 1 mol/1 thì giá trị sức điện động E 


của pin cũng đều bị thay đổi. 
Cho dù trong điều kiện chuẩn hay không chuẩn, sức điện động của pin Ganvani luôn 


bằng thế điện cực của điện cực dương trừ đi thế điện cực của điện cực âm, do đó luôn lớn 
ĐỐN) 0: 


Enin = E4c(+) . Eác(—) >0 | | (8.]) 


Vì ở pin, điện cực (+) chính là catot, còn điện cực (—) chính là anot nên biểu thức 8.l 
có thể viết như sau : 


E. =E (8.2) 


pm CaAtOL - Eanor 


Giống như thế điện cực, sức điện động của pin phụ thuộc vào. bản chất, nồng độ, nhiệt 
- độ và áp suất của các chất tham gia vào phản ứng oxi hoá - khử xảy ra trong pIn. 


8.2.3. NĂNG LƯỢNG GIP VÀ SỨC ĐIỆN ĐỘNG CỦA PIN 


Ở mục trên ta đã thấy, phản ứng oxi hoá - khử tự diễn biến đã làm phát sinh sức điện 
động của pin. Khi quá trình oxi hoá và khử xảy ra ở hai điện cực thì thế của chúng khác 
nhau và theo biểu thức (8.1), E,¡a > 0. Mặt khác, theo nhiệt động học, khi phản ứng tự diễn 


) có mối 


biến thì AG < 0. Như vậy, giữa năng lượng Gip (AG) và sức điện động của pin (Pin) 


quan hệ như sau : 
AG tỉ lệ với — E¡n 
Chúng ta hãy xác định hằng số tỈ lệ. Sức điện động của pin (tính ra vor) chính là công 
(kí hiệu là W, tính ra Jun) sản ra bởi hệ trên một đơn vị điện lượng (tính ra Culong) chạy 
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trong mạch. Khi không bị biến đổi thành nhiệt thì sức điện động của pin chính là công cực 
đại (W,„..„) trên một đơn vị điện lượng. Bởi vì công được sản ra bởi hệ nên mang dấu âm : 


_ —W 
E .= max 
“ điện lượng 
hoặc W,z„ = — điện lượng . Eu¡n 


Điện lượng chạy trong pin bằng số mol electron (kí hiệu là n) trao đổi trong phản ứng 
oxI hoá - khử nhân với điện lượng sinh ra khi Ï mol electron chạy qua mạch (kí hiệu kà E) : 


Điện lượng = nF _ (8.3) 
Thay giá trị điện lượng vào biểu thức của công cực đại, ta có : 
VY mai —=— nFEbin | (8.4) 


Điện lượng của l mol electron là một hằng số, chính là hằng số Farađay : 
F = 96486 Culong/mol ~ 96500 Culong/mol 
Vì ICulong = I Jun/von = J/V, do đó hằng số Farađay còn được viết là : 
F = 96500———— =<965001/(V.moil). 
V mol - 
Ở phần nhiệt động học chúng ta đã biết, ở nhiệt độ và áp suất không đổi, biến thiên 
năng lượng Gip chính là công cực đại có thể nhận được từ một quá trình tự diễn biến : 
ÁG = VN gy | | (8.5) 
Phối hợp các biểu thức trên, chúng ta xác định được hằng số tỉ lệ là nF và lập được 
phương trình then chốt trong nhiệt động học của pin điện hoá : | 
AG =—nFE.ịn ¬¬ _ (8.6) 
Ở điều kiện tiêu chuẩn thì phương trình trên sẽ là : 
AG” =— nFE ¡na ._ (8.7) 
Từ các vấn đề trình bày ở trên ta thấy giá trị của E” càng dương thì AG” càng âm nghĩa 
là phân ứng càng dễ xảy ra theo chiêu đã viết (từ trái sang phải). 
8.2.4. PHƯƠNG PHÁP XÁC ĐỊNH THẾ ĐIỆN CỰC. THẾ ĐIỆN CỰC CHUẨN 
Nếu xét đầy đủ, thế điện cực là một đại lượng phức tạp, có thể bao gồm nhiều bước 
nhảy thế khác nhau. Do đó, không thể đo được giá trị tuyệt đối của thế điện cực trong mỗi . 
điện cực mà chỉ đo được trị số tương đối của nó. Phương pháp do như sau : 


_ Ghép điện cực đó với điện cực hidro chuẩn để tạo ra một pin Ganvani (mục 8.2.2) và 
đo sức điện động của pin. Vì thế điện cực hiđro chuẩn được quy ước bằng 0, do đó từ giá trị 
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sức điện đệng của pin đọc được trên von kế sẽ tính được giá trị thế điện cực cần đo. Thế 


điện cực được tí hiệu là Eạ,. 


Vôn kế - | _ Nếu phép đo được tiến hành ở 25 °C, 


nồng độ (chính xác là hoạt độ) của các chất 








¬ tham gia vào các quá trình oxi hoá - khử ở 
Câu muối _ | 





. Ỉ anot zØ » ` ` . + + “ “+ 
các điện cực đều bảng đơn vị, nếu có chất khí 


thì áp suất của nó bằng 1 atm (gọi chung là 
điều kiện chuẩn) thì giá trị thế điện cực nhận 
được sẽ là thế điện cực chuẩn. Thế điện cực 


chuẩn được kí hiệu là E/,.. Thí dụ để xác 
Hình 8.5. Xác định thế điện cực chuẩn của Zn định thế điện cực chuẩn của điện cực kẽm 

| người ía tạo một pin Ganvani từ điện cực 

kẽm chuẩn ghép với điện cực hiđro chuẩn như được trình bày ở hình 8.5. Von kế ở hình 8.5 
cho biết sức điện động của pin là + 0,76 V và chiều dòng điện đi từ điện cực hiđro sang 


điện cực kẽm, tức là điện cực hiđro là điện cực dương (catfot), điện cực kẽm là điện cực âm (anot). 


Ở catot xảy ra quá trình khử: 2H” + 2e ——> H; . E_ vai 
Ở anot xảy ra quá trình oxi hoá : Zn H— VIỮN," dể 2Ð” =E nại 
Zn + 2H —— Zn` + H; Đ =0,/60V. 


Theo biểu thức 8.2 ta có : _ 
E°. - EP EP ca E- 


pm CafOt anol H; 


— En =0,/6V 
Thay Ej, =0,00V ta có : 


E; =E,„ —E-“. =0,00V—-0,76V =—0,76 V 
n H; pm | 

Theo quy ước về cách viết phản ứng điện cực và dấu của điện cực như đã trình bày ở 
mục 8.2.1 và 8.2.2 thì thế điện cực chuẩn xác định được như trên chính là thế khử chuẩn 
vì nó liên quan đến sự khử. 


Zn” +2e ——>Zn _E3 =-0,76V (sự khử) 


Zn 
Thế của quá trình oxi hoá gọi là thế oxi hoá. Về trị số, thế oxi hoá bằng thế khử nhưng 
đấu thì ngược nhau : 


Zn —>Zn” + 2e -E$ =+0,76V (sự oxi hoá) 
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Tương tự, để đo thế điện cực chuẩn của 
điện cực đồng chuẩn, người ta lập ra một pin 
Ganvani gồm điện cực đồng chuẩn ghép với 
điện cực hidro chuẩn như được trình bày ở 
hình 8.6. Vì ở điện cực đồng, Cu” bị khử 
thành Cu kim loại kết tủa ở trên điện cực, 
chứng tỏ thế của điện cực đồng chuẩn là 
dương hơn so với thế của điện cực hiđro 
chuẩn. Do đó từ sức điện động chuẩn của pin 
đo được bảng +0,34 V, ta tính được thế của 
điện cực đồng chuẩn như sau : 





Hình 8.6. Xác định thế điện cực chuẩn của Cu 


Ở catot xảy ra quá trình khử : CHỦ + 7# ——> Cụ Bá, Hrự V 
Ở anot xây ra quá trình oxihoá H; —> 2H + 2e Eu = 0,00 V 
_ 2 
Cu” + Hạ —> Cu + 2HỶ Bi =0,34 V 
0O _ mỡ ELŨ _ HD, mỡ „. 
Enịn *% E  ytot ~ E noi z EQ\ KH ` 0,34 V 
Suy ra : EB, =0,34V +0,00V = 0,34V 
Thế của điện cực đồng chuẩn là +0,34 V nghĩa là : | 
Cu” +2e Cu - EỆ, = +0,34 V (Sự khử) 
Cu ——Cu”” +2  - EỆ, =-0,34V (Sựoxi hoá) 


Ngoài ra, nếu trở lại pin Daniel mục 8.2.2, sử dụng giá trị sức điện động chuẩn E” của 


pịn đo được là 1,10 V và giá trị N, = —- 0,76V cũng có thể tính được Làng : 


E° = O tài E° 


_mO O 
pin ˆ ““catot anot “ PCụ Hựn 


EỆ, =E9,„ + E2, = 1,10V +(~0,76V) =0,34V 


Nếu cứ tiếp tục tạo nên các pin Ganvani gồm một điện cực cần xác định thế điện cực 
chuẩn ghép với điện cực hiđro chuẩn hay một điện cực đã biết thế chuẩn thì từ giá trị sức 
điện động chuẩn đo được sẽ tính được thế chuẩn của điện cực cần khảo sát. 

Thế điện cực chuẩn là một đại lượng rất quan trọng cả đối với lí thuyết và cả đối với 
thực tế. Thế điện cực chuẩn được liệt kê ở bảng 8. l 
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Bảng 8.1. Các thế điện cực chuẩn trong dung dịch nước ở 298 K 








Phan ứng ở điện cực Điện cực 





m .. : NI 
- Dạng oxi hoá Dạng khử (cặp oxi hoá/khử) | É | 
: ¬ _ : +2.01 
Ag”+e = Ag” Ag”/Ag” + 1.98 


| Co" +© == Co ©°3//8- gi + 1.82 —] 


HạO; + 2H” +2e = 2H;O _ H,O,/H,O : 


PbO,+ 4H + SO, +2e - SE PbiO,+2HO | PhO,+ SO¿ /PbhSO, - 


s bà ` < + 1.609 
MnO, + 4H” + 3e =—= MnO, + 2H,O MnO, / MnO; pm. 43... 


+ I./Đ 


2HCIO + 2H + 2e = Cl; + 2H;O HCIO/Cl; ®65 







+H1,61 
+ 1,59 


+ 1+ PM 4+ 
Ce"+e =` Cc` Cc /Ce 


2HBrO + 2H” +2e —— —=PBr,+2H,O HBrO/Br; 


¬ : 2+ = + [1.51 
MnO„+ SH” + 5e =Mn. +4H,O MnO, /Mn ` ma 








Ekó se iMN ốc = 2Œr” + 7H;O CeOŸ /Cr" #12 

| 2HNO; + 4H” + 4e =` N,O +3H,O HNO./N,O | + 1.29 
CIO; + H”+e | CIOz/HCIO; + 1.28 
N:H: +3H +2 _ N,H}/NH} + 1272 
T926 =— TI”*/TẺ "¬ J+125.~ 
MnO; + 4H” + 2e = Mn + 2H,O MnO/Mn - +123 


O- + 4H” + 4e =` 2HO O„/H;O +1.2I 
c+12HẺ 1195. 
+ vêng 


`. + 1.19 
gec +2H+2e =` CIO: +H,O CIO, /CIOa _ 


_ | : | : + 1.12 
Cu" +2CN +e —= ứ&ẲẲ. Cu“ +€CN /Cu(CN); Ằ 


N;,O, + 2H” +2e =` 2HNO, N,O/HNO, + 1,07 


HNO: + H+e _ | =` NO+H,O - HNO./NO + 1.00 


Pd”” + 2e =` Pd Pd”*/Pd + 0.90 


| NO, +4H'+3e _ = NO+2H,O NO; /HNO lzZ 
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— 


Phản ứng ở điện cực: __ Điện cực E° V 
k 






| Dạng oxi hoá - Dạng khử (cặp oxi hoá/khử) 
2+ Í 5 | + 0,92 
2Hg” +2e '=— Hgh Hg”*/Hạ?" 












IIrCl, |” +€ = [IrCI, |ˆ~/1IrCI, |” " +0,87 
Hạ} +2e _= 2H ~ Hệ /Hà +0,79 


Fe ”+e =1 Fe “eo ~ +0,77 


IPICI,|” +e = PL +4CL IPCI,|//PĐ" ~ +0,60 
m 2_— 





MnO, + 2H¿O + 3e = MnO, +4OH. MnO; / MnO, +0,59 


MnO;+e' _— =f MnOÿ _ MnO, /MnOZ2 +05/ 
+ 
u 


” 







Í + 2e =—=?7' òô 

Os+2HO+4e = 4OH .-JO/0H  |+0.40 

Fe (CN), ” +e => Fe(CN)“ Fe(CN),¿ ` /Fe(CN),“ |+0,36 
VO*”+2H+e — = V”+H,O VO”/V? 

AeCl+e = Ag+CI AgCl/Ag 





SO,”+4Hf+2e - =` H,SO; + H,O SO,”— /H;SO;¿ | 
vs + Am 


S+2H +2c 
P+3H +3e _ 
UO; “+ e = U0O. UO“/UO — 
2H +e =` H; H /H;_ 

Sn“+Z7c == vi Sn*/Sn | | 
Mo r3o — em — 



















N;+5H +áe =` N,H,' N;/N;H,” _ 








| HPO, + 2H +2e _— © H,PO,+H,O | H,PO,/H;PO; -0,276 | 


| Pbh§O,+2e _ = Pb+SO,” PbSO, / Pb =: 0, 
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Phản ứng ở điện cực Điện cực 
Dạng oxi hoá Dạng khử (cặp oxi hoá/khử) 


Cả” +2e _ _—_ =— Cả |Cd”/CA —— [~0,40 
Cr”+e = © SẾ T0) — 0, 4l 


t5 
„S 





Pu — = ự* Ưt/U* 0,61 
Te+2H +2c = H/Tc : Te /H;Te | —0,72 


Cr”+3e =(Œr Crt/JCŒ - —0, 74 

Zn “+2e `ˆ 7n"/Zn _ - 0, 763 

TiO ”+2 HÌ +ác TiO“” / Ti — 0, 89 
: 
"PP 
3+ 









-2 
l 
= S% 





Sc”+4e Sc”/Sc —2,08- 

H;+2e 2H H,/W s“=-=. 

¬- KẾ TẾ Mg _FMẹ 
Gd”/Gd _ 
La” / La 

Na +e | =—` Na Na "/Na 


Ca” +2e =` Ca - Ca */Ca | 





li ớg F = Li L/Li - 3,04 


| 
¬ ° 


Sr”° + 2e | = %¡ Sr°/Sr 
Ra + 2e =` Ra Ra“?/Ra | 
Rb+e =Rb_ _ Rb/Rb_ 
SET = : 

. 
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8.3. ỨNG DỤNG THẾ ĐIỆN CỤC CHUẨN 
S.3.1. LỰC TƯƠNG ĐỐI CỦA CÁC CHẤT OXI HOÁ VÀ CHẤT KHỬ 
Một trong những ứng dụng của thế điện cực chuẩn là cho phép sắp xếp các chất oxi hoá và 
các chất khử theo đöð mạnh tương đói, tức là theo lực oxi hoá và lực khử của chúng. 


Thế điện cực của một hệ gồm một cặp oxi hoá - khử và biến thiên năng lượng Gip của 
hệ đó quan hệ với nhau bởi hệ thức : 


AG =— nEE„, _ 
Khi hệ ở vào điều kiện chuẩn thì hệ thức trên có dạng : 
AG =-nFE, 
C . : . 
Như vậy, cũng như phản ứng oxi hoá - khử đầy đủ, đối với một nửa phản ứng khử, gió 
trị của Đụ. càng dương (càng lớn theo nghĩa đại số) thì AG của nửa phản ứng càng âm, đo 
đó nứa phản ứng kiu càng dể xảy ra. Vì vậy, muốn sắp xếp các chất oxi hoá và các chất 
khử theo lực tương đối của chúng, ta cần so sánh thế của các nứa phản ứng. 
- Để làm thí dụ, ta so sánh lực oxi hoá của 3 chất trong các pin đã được xem xét ở trên là 


` kị tk _ ...Ố ” Ø „ +" -Z "A v z 
Cuˆ”, H” và Zn””. Ta viết mỗi nửa phản ứng khử với thế điện cực chuẩn tương ứng : 


Cu” + 2e —— Gì E`=0,34 V (a) 
2H" + 2e — H; _ E=0,00V_ (b) 
Zn” + 2e =— Zn —— E°=-0/76V () 


So sánh thế khử chuẩn : E” của phản ứng (a) > E” của phản ứng (b) > E” của phản ứng 
&; là sẻ ˆ P4 ` ` | ˆ ^ 
(c), do đó Cu"” có khả năng nhận electron dễ dàng hơn H”, còn H” nhận electron dễ hơn 
hẳn Zn“". Như vậy về lực oxi hoá thì Cu” > HỶ >ZnŸ”, 


Bởi vì thế của các nửa phản ứng oxi hoá trái dấu với thế của các nửa phản ứng trên. Do 
đó, có thể viết các nửa phản ứng oxi hoá với thế chuẩn tương ứng là : 


(8) lệ ======e= Cụ” s$ 2c. — =E =-034V (a) 
H;— 2H +2c _ —E?=0,00 V (b) 
Zn —— Zn ` + 2 —— =E°=+0,76V (cÔ: 


So sánh thế oxi hoá chuẩn : - E” của phản ứng (c') > — E” của phản ứng (b') >— E” của 
phản ứng (a'). Do đó Zn nhường electron đề dàng hơn H;, còn H; nhường electron dễ dàng 


_ hơn Cu. Điều đó cho phép sắp xếp lực của các chất khử như sau :Zn > H;> Cu. 
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Thật vậy, lực oxi hoá giảm theo dãy Cu" —H”~› Zn“”, còn lực khử lại giảm theo dãy 
Zn> Hạ —> Cu đã được thể hiện trong các pin Ganvani mà chúng ta đã xem xét ở trên. 
Chẳng hạn, trong pin hiđro - đồng, phản ứng oxi hoá - khử sau tự diễn biến : 


Cu” + Hạ ——> Cu + 2H! 


Điều đó chứng tỏ rằng Cu” là chất oxi hoá mạnh hơn H”, còn H; là chất khử mạnh 
hơn Cu. _ | 


Trong pin kẽm — hiđro, thì phản ứng oxi hoá - khử sau đã xây ra : 
Zn + 2H ——> Zn” + H, 


Điều đó có nghĩa là H” là chất oxi hoá mạnh hơn Zn“”, còn Zn là chất khử mạnh 
hơn H;. _ _ 

Những thí dụ trình bày trên cho phép rút ra kết luận sau : 

Thế điện cực chuẩn càng dương thì dạng oxi hoá của điện cực càng mạnh và dụng khứ 


của nó càng yêu. Thế điện cực chuẩn càng âm thì dạng khử của điện cực càng mạnh và 
dụng oxi hoá của nó càng yếu. _ 


Cách sắp xếp các nửa phản ứng ở bảng 8.1 là theo chiều giảm thế khử chuẩn E” từ trên 
xuống dưới. Dạng oxi hoá xếp theo chiều giảm lực oxi hoá, còn dạng khử thì theo chiều 
tăng lực khử. Khi sử dụng bảng 8.1 cần chú ý những điểm mấu chốt sau : 


Tất cả các giá trị E” đều so với điện cực hiđro chuẩn : 


2H + 2e —H, E°=0,00V 


Theo thường lệ nửa phản ứng của điện cực được viết như là quá trình khử, có nghĩa là 
_chất đầu là dạng oxi hoá, còn sản phẩm là dạng khử. Do vậy, E” là thế khử chuẩn. Nếu nửa 
phản ứng được viết ngược lại (chất đâu là dạng khử, sản phẩm là dạng oxi hóa), tức là viết 
như quá trình oxi hoá, thì thế của nó có cùng độ lớn nhưng ngược dấu với E°. Thế của quá 


trình oxi hoá đó được gọi là thế oxi hoá và được kí hiệu là — E”. 


Các nửa phản ứng đều được viết dưới dạng thuận nghịch bởi vì một nửa phản ứng có 
thể xảy ra như là sự khử hoặc có thể xảy ra như là sự oxi hoá (nghĩa là có thể xảy ra ở catot 
hoặc ở anot) tuỳ thuộc điều kiện cụ thể và vào thế điện cực chuẩn của nửa phản ứng khác 
- phép với nó. _ _ 
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Như trong bảng 8.1 đã phận bố, lực của các chất oxi hoá tăng từ dưới lên trên, còn lực 
của các chất khử thì tăng từ trên xuống dưới. 
F› đứng đầu bảng, nó là chất oxi hoá mạnh nhất (có E” dương nhất), nên Fˆ là chất khử 


yếu nhất. Tương tự như vậy, LÍ”, 


taH là chất oxi hoá yếu nhất (có E” âm nhất), nên Li œ) lại 


là chất khử manh nhất. 

Tương ứng với khái niệm cặp axit — bazơ liên hợp, chúng ta thấy : một nửa phản ứng 
gồm có dạng oxi hoá và dạng khử tương ứng. Chúng tạo thành một cặp oxi hoá - khử. Đối 
VỚI Cặp axIt — bazơ liên hợp : axit mạnh thì tạo ra bazơ liên hợp yếu và ngược lại. Cũng 
đúng như vậy, đối với cặp oxi hoá - khử, chất oxI hoá mạnh thì tạo ra chất khử yếu và ngược lại. 


Từ các vấn để nêu trên, chúng ta có thể rút ra nhận xét chung như sau 
Thế khử của một cặp oxi hoá - khử càng dương thì lực oxi hoá của dạng oxi hoá càng 
mạnh và hực khứ của dạng khử càng yếu. 

3.3.2. DỰA VÀO THẾ ĐIỆN CỤC CHUẨN 
ĐỀ VIẾT PHẢN ỨNG OXI HOÁ - KHỬ TỰ DIỄN BIẾN 

Mỗi phản ứng oxi hoá - khử đều gồm hai nửa phản ứng. Ở mỗi một phía của phản ứng 
có cả chất khử và chất oxi hoá. Trong phản ứng của kẽm và đồng, Cu” và Zn“” là chất oxi 
hoá, Zn và Cu là chất khử, lực oxi hoá của Cu” >Zn”, ngược lại, lực khử của Zn > Cu. Lễ 


tự nhiên là chất oxi hoá mạnh hơn và chất khử mạnh hơn sẽ tự phản ứng với nhau để tạo 
thành chất oxi hoá yếu hơn và chất khứ yếu hơn. 


Zn + Cu” ———> 241708 TRE. + Cu 
chất khử mạnh hơn chất oxi hoá mạnh hơn chất oxi hoá yếu hơn chất khử yếu hơn 


Chất oxi hoá mạnh hơn được kí hiệu là Ox1, dạng khử của nó là chất khử yếu hơn và 
được kí hiệu là Khi. Chất oxi hoá yếu hơn được kí hiệu là Ox2, dạng khử của nó là chất 
khử mạnh hơn và được kí hiệu là Kh2. Phản ứng oxi hoá - khử có dạng tổng quát như sau : 


Oxl +Kh2 —— Khl + Ox2 
Ở phản ứng tổng quát trên, chiều thuận là chiều tự diễn biến. 


® đây có điểm rất tương tự phản ứng axit — bazơ. Axit và bazơ mạnh sẽ ; PHÁN Ứng với 
nhau để tạo thành axit yêú và bazơ yếu tương ứng. 


— AxIf và bazơ trong cặp axIt — bazơ liên hợp khác nhau một protfon. Dạng khử và dạng 
oxi hoá trong cặp oxi hoá - khử khác nhau một hoặc nhiều electron. Phản ứng axit — bazơ 
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là sự cạnh tranh proton của hai cặp axit — bazơ. Tương tự như vậy, phản ứng oxi hoá - khử 
là sự cạnh tranh elecron của hai cặp oxi hoá - khứ. Trong phân ứng axIt — bazơ ta so sánh 
lực axit, lực bazơ theo giá trị K, và Ky. Đối với phản ứng oxi hoá - khử thì ta so sánh lực 
oxI hoá và lực khử theo giá trị của thế khứ hoặc thế oxi hoá. 

Đề viết phản ứng oxi hoá - khử tự diễn biến từ các cặp oxi hoá - khử ta phân tích như 
sau : _ _ _ 

Cặp oxi hoá - khử nào có thế điện cực (thế khử) dương hơn là cặp oxi hoá mạnh 
hơn/khử yếu hơn (Ox1/Kh1). Cặp oxi hoá - khử nào có thế điện cực kém dương hơn là cặp 
oxi hoá yếu hơn/khử mạnh hơn (Ox2/Kh2, 


_ Chất có lực oxi hoá lớn hơn Ox] và chất có lực khử lớn hơn Kh2 được đặt ở vế trái, chất 

có lực oxi hoá nhỏ hơn Ôx2 và chất có lực khử nhỏ hơn Khi[ được đặt ở vế phải. Nói một 
cách khác, phản ứng oxi hoá - khử tự diễn biến là tổng của hai nửa phản ứng : nứa phản 
ứng của cặp có thế điện cực dương hơn (cặp Oxl/Khl) được viết theo chiêu thuận, tức là 
chiếu thuận của nửa phản ứng ghỉ trong bảng thế điện cực (bảng ổ.]); nữa phản ứng của 
cặp có thế điện cực kém dương hơn (cặp Ox2!Kh2) được viết theo chiều nghịch : 


Oxl +ne ——>Khl E, 
Kh2 ——>QOx2 + ne -E2 
OxI + Kh2 ——> Khl + Ox2 E_ -E¿ 


Đó là quy tắc ghép hai nửa phản ứng thành phản ứng tự diễn biến. 


Thí dụ 1. Hãy viết phản ứng tự diễn biến từ hai cặp oxi hoá - khử : Ag”/Ag và Sn” lj Sn 
ở điều kiện chuẩn. _ 


Giới : Từ bảng 8. ta số hai nửa phản ứng sau : 
Ag +e =—` Ag _ E=0,80V (a) 


sn”®+22 c=—=>§n  - E=-0,14V() 


Nửa phản ứng (a) cỗ thế khử dương hơn ta viết theo chiều thuận. Nửa phản ứng (b) có 
thế khử kém dương hơn ta viết theo chiều nghịch, rồi lấy tổng ta được phản ứng cần viết. 


2Ag +2 —>2Ag  E =080V_. 

$n_ —> §n” + 2e -E”= 0,14 V 
+ 2+ 

Sằn + 2Ag —>n“ˆ + 2Ag E in = 0,94V 
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Thí dụ 2. Hãy tổ hợp ba bán phản ứng sau thành ba phản ứng tự điển biến. Tính thế của 


mỗi phản ứng và sắp xếp các chất oxi hoá và các chất khử theo lực giảm dần : 


(a) NO; +4H' + 3e — NO +2HạO E”=0,96V 
(B) N;ạ+ 5H + 4e ==— N;ạH; E°=_-0.23 V 
(C) MnO› + 4H + 2e ——> Mn” + 2HạO E°= 1,23 V 


Giải - Tổ hợp bán phản ứng (a) và (b) : 


Nửa phản ứng (a) có thế khử dương hơn nên được viết theo chiều thuận. Nửa phản ứng 
(b) có thế khử kém dương hơn nên được viết theo chiêu nghịch. Ta được : 


4x |NO: + 4H” + 3e ——>NO + 2H;O E` =0,96V 


3x N,H— —>N; +S5H" + 4e -E" =0,23V 


4NO; +3N,Hệ + H —— 4NO +3N; + 8H:O E,.=l.19 V 
Tổ hợp bán phản ứng (a) Và (C) : 


(c) có thế khử dương hơn Ẩfđt VIẾT tiết chiều thuận. (b) có thế khử kém dương hơn 
được viết theo chiều nghịch : 








3x; MnO; + 4H + 2e ——> Mn*” + 2H;O K:.... 
2x |NO + 2H:O —> NO +4H' + 3c ~E” =-0,96 V 
3MnOs + 4H” + 2NO —— 3Mn“” + 2NO; + 2H;O EDin= 0.27 V 
T: Tới bán phản ứng (c) và (b) : _ 
— 2x1 MnO; + 4H! + 2c ——> Mn” + 2H2O — E" =123V 
1 —x| NHỆ— - ——> N,+5H!*+4 -E° =0.23V 
2MnO; + N,HỆ +3H——> 2Mn”” + N; + 4HạO  E? =l,46V 


pm 
r tệ : Big . „ › ” + ˆ^“ " , ^Z - * 2y ) 
Cập MnOs/Mn” (thuộc nửa phản ứng c) có thế khư dương nhất nên dạng oxi hoá của 
“ „ " + ^~“ + + + 2+ z : “ ˆ“ r” -_ 
nó (MnO») có lực oxi hoá mạnh nhất. dạng khư cửa nó (Mn” ) có lực khử yếu nhất. Cặp 


] T + + “+ + ~“ k + ^# ^ x “ , “+ `6 ^'“ ° : + 
Na/NsH, (phản ứng b) có thể khứ kém dương nhất nên dạng oxi hoá của nó là chất oxi hoá 


yêu nhất, dạng khử của nó là chất khử mạnh nhất. Cập NÓ: /NÓ (nửa phản ứng a) có thế 


khử ở giữa nên dạng oxi hoá và dạng khử của nó ở giữa. Như vậy ta có : 
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“. Ø, 


Lực oxi hoá của MnO; > NO; >N;. 
Lực khử của N.,HŸ > NO > Mn””". 


§.3.3. TÍNH SỨC ĐIỆN ĐỘNG CỦA PIN GANVANI VÀ - 
BIẾN THIÊN NĂNG LƯỢNG GIP Ở ĐIỀU KIỆN CHUẨN 


Nguyên nhân sinh ra sức điện động của pin là phản ứng oxi hoá - khử tự diễn biến 
trong pin. Vì vậy, để tính sức điện động chuẩn của pin cần viết đúng phản ứng tự diễn biến 
đó từ các nửa phản ứng xảy ra ở hai điện cực như " trình bày ở mục b) ở trên hoặc có thể 


dựa vào hệ thức : 


lỆ) O 
Liịn = Pqc¿) — ĐcQ—) 


khi đã biết điện cực dương và điện cực âm của pm. Sức điện động của pin ở điều kiện 
không chuẩn được trình bày ở các mục 8.5. 


Thí dụ ï. Xác định SứC điện động chuẩn của pin (—) Cr/Cr “IIAg”lAg(+) 

Giải : Cách Ì _ _ 

Tra thế điện cực ở bảng 8.1, thế điện cực. của Ag”/Ag dương hơn thế điện cực của 
Cr`”/Cr, vì vậy nửa Ti ứng của điện cực Ag”/Ag được viết theo chiều thuận, nửa phản 
ứng của điện cực Cr 7Cr viết theo chiều nghịch : 


Quá trìnhkhử 3 Agh +e ——>Ag E° =0,80 V 

Quá trình oxi hoá Cr “=—...... —E°=0,24 V 
+ 3+ °o __ 

3Ag +Cr ———>3Ag + Cr E.in=l,54 V 


Vậy sức điện động chuẩn của pin Cr — Ag là 1,54 V. 


Cách 2: Dựa vào hệ thức : E,,. = Ea. „) — Eạ,,_; › từ bảng 8.1 tính được : 


E2. =0,8V ~(~0,74V) = I,54V 


Thí dụ 2 : Hãy tính sức điện động chuẩn của pin Ganvani gồm điện cực Zn ghép với 
điện cực Ag và so sánh nó với “pin bạc” dùng cho máy tính cầm KG hoặc đồng hồ đeo tay 
hoạt c dựa trên phản ứng oxi hoá - khử sau : 


Zn + Ag¿O > ZnO + 2Ag E„¡, = 1,60 V 
-_ Gidi : Pin Ganvani đã cho gồm điện cực Znˆ”/Zn và điện cực Ag”/Ag. Tra bảng ta thấy 


thế điện cực của Ag”/Ag dương hơn thế điện cực Znˆ`/Zn, do đó, ta viết được : 
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2 ¡ Ag +e —> Ag E` =0,799V 
l Zn | ->Zn”” +2e | KinỦ =0,7/6ú3V 
2AE'+7Zn - > 2Ag+ 7n“ E° =1,562V 

pn . 


Sức điện động của pin Ván! (—) Zn/Znˆ TIAg”lAg (+) tuy gần bằng pin bạc nhựng 
khó chế tạo thành “pin khô” hơn. | _ 


Thí dụ 3 : Hãy đề xuất một vài điện cực làm cơ sở để chế tạo một pin có sức điện động 
chuẩn lớn gấp đôi sức điện động của “pin bạc” cho ở thí dụ 2. 

Giải. | 

Ta cần chế tạo pin với E” = 2.1,60 V = 3,2 V. Giả sử ta chọn một điện cực là Phˆ*/Rh 
có E° = 0,8 V (bảng 8.1) thì điện cực kia phải có thế khử chuẩn bằng - 2,40 V. Tra cứu 
bảng 8.1 thấy điện cực cần tìm là Ga ”/Gd. Thật vậy, ta hãy tính sức điện động của pin hình 
thành giữa chúng theo các quy tắc đã nêu ở trên : 


Rh” + 3e -—> Rh E° =080V 
Gd > Gd'+3e — -E°=240V 


Rh”P+Gd ->›Rh + Gdˆ” SIN =32V 


Có thể thay điện cực Rh” */Rh bằng điện cực Ag /Ag cũng được vì thế khử của cặp 
Ag”/Ag = 0,799 ~0,80 V. 

Qua những điều trình bày ở trên ta thấy sức điện động là đặc trưng cho phản Ứng 
oxi hoá - khử xảy ra trong pin, vì vậy nó còn được gọi là thế của phản ứng oxi hoá - khử. 
Chẳng hạn, ta có thể nói : Thế của phản ứng 3Ag” + Cr -> 3Ag + Cr”” ở điều kiện 
tiêu chuẩn là 1,54 V. _ 

Sức điện động của pin (thế của phản ứng oxi hoá - khử xảy ra trong pn) liên quan : tới 
năng lượng tp bởi biểu thức : 


AG=—nFE và AG°? =~ nFE?° 


__ Vì vậy, từ sức điện động đo được, người ta dễ dàng tính được giá trị của AG và AG.. 
Đây là phượng pháp thực nghiệm xác định biến thiên năng lượng Gïp của phản ứng 
oxi hoá - khử khá chính xác, bởi vì sức điện động của pin có thể đuợc đo với độ chính xác cao. 


Thí dụ : Biến thiên năng lượng Gip của phản ứng Ag” oxi hoá Cr xét ở trên được tính 


như sau : 


AG” =-3.96500.1,54 = 145 830 ] = 145,83 kI. 
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-_ 8.3.4. DỰ ĐOÁN CHIỀU DIỄN BIẾN CỦA PHẢN ÚNG OXI HOÁ - KHỬ 


Một trong những ứng dụng quan trọng của thế điện cực chuẩn là dựa vào nó có thể dự 
đoán chiều diễn biến của một phản ứng oxi hoá - khử cho trước. 


_ Thí dụ I. Xét chiêu của phản ứng sau : 
5SCIO +L +20OH_ — 5CI +2IO;+H,O, 


BiếtE? — =0,89V;E°  =0/21V. 
(CIO”/CI”) IO; /1, 


Giải - 


Ta phân tích, với phản ứng trên thành hai quá trình ghi thế khử vào 0 quả trình khử, ghi 
thế oxi hoá (ngược dấu với thế khử) vào quá trình oxi hoá : 


_ Quá trình khử :ClO + HO + 2e —>CI +20OH, E°=0,89 V 
Quá trình oxihoá:lạ + 12OH ——>2IO; +6H;O+l0e  —E°=-0,21V 
Lấy tổng hai quá trình đó ta được phản ứng oxi hoá - khử đây đủ : 

3sClO +I +2OH —— 5CI +2IO, +H,O _ Eˆ=0,68 V 


Phản ứng theo chiều thuận có E? > 0, suy ra AG < 0. Vậy phản ứng có thể xảy ra theo 
chiều thuận (chiều từ trái sang phải). 
Thí dụ 2 


Xét chiều của phản ứng sau, từ đó cho biết có thể điều chế khí clo PHÊ cách cho 
MnO; tác dụng với HCI ở điều kiện chuẩn không ? 


MnO; + 2Cl +4H' —> Mn” + Cl;+2H;O 


Giải : Phân tích phản ứng đã cho thành hai quá trình, tra bảng 8.1 điền thế khử và thế 
oxi hoá vào từng quá trình, lấy tổng ta được : 


-_ Quá trình khử: MnO; + 4H! + 2e ——> Mnˆ +2HO E°=l/23V 
Quá trình oxi hoá : BI cứ dc _©E°=-136V 
Phản ứng oxi hoá - khử đây đủ : MnO› +2C[ +4H'——»Mn'+C+2H;O E°=—0,13 V 
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Phản ứng theo chiều thuận có E” =— 0,13 V, nghĩa là E”<0, SUY ra AG” >0, nó không 
tự diễn biến. Vậy phản ứng đã cho không thể xảy ra theo chiều thuận, mà xảy ra theo chiều 
nghịch. Như vậy, để điều chế khí clo không thể cho bột mangan đioxit tác dụng với axit 
clohidric IM ở nhiệt độ phòng mà phải dùng HCI bốc khói và ở nhiệt độ cao. 


Thí dụ 3 : Hãy xét xem ở điều kiện chuẩn FeCls có thể oxi hoá được muối 
kali halogenua nào thành halogen ? 


Gid¡ : Từ bảng 8.1 ta biết được thế khử chuẩn của 5 nửa phản ứng khử sau : 
F¿ +2c 2F E=287V 
Cạ +2c —>2CŒT E°=l,36V 
By + 2c cC—?2Er: E°=1,07 V 
bÐ +2e c—2I E°=053V 
FeF” +e Kc——>FcT E°=0/77V. 
Viết phản ứng FeCl¿ oxi hoá KX dưới dạng : 
2Fe” + 2X  — 2Fe” + X; 
Ghép nửa phản ứng khử Fe” lần lượt với các nửa phản ứng oxi hóa X, ta tính được thế 
chuẩn E” của các phản ứng như sau : 
Phản ứng oxi hoá FT : E° =0,77 —- 2,87 =-—2,10 V. - 
Phản ứng oxi hoá CŨ : E°=0,77 —1,36 = ~—0,59 V 
Phản ứng oxi hoá Br : E” =0,77 — 1,07 =-— 0,30 V 
Phản ứng oxi hoá [' : E” = 0,77 - 0,53 = + 0,24 V. 
_._ Chỉ đối với I, phản ứng có E° > 0, nghĩa là có AG° < 0. Như vậy, ở điều kiện chuẩn, 
FeCl; chỉ oxi hoá được mỗi KI thành iot. 


8.4*. DÃY ĐIỆN THẾ CỦA CÁC KIM LOẠI 


8.4.1. CÁC YẾU TỐ ẢNH HƯỚNG TỚI THẾ ĐIỆN CỤC CỦA CÁC KIM LOẠI 


Thế điện cực chuẩn của kim loại được đo bằng cách ghép điện cực chuẩn của kim loại 
đó với điện cực hiđro chuẩn thành một pin Ganvani. Vì thế của điện cực hiđro chuẩn bằng 
0 nên từ giá trị sức điện động của pin đọc được trên von kế ta tính được thế điện cực chuẩn 
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của kim loại. Ta đã biết, sức điện động của pin E° và biến thiên năng lượng Gip AC? liên 
quan với nhau theo biểu thức (8.7), vì vậy, nếu bằng lí thuyết mà tính được AG” thì cũng 
coi như đã tính được E”. Để đơn giản ta xét pin (—) M I M” II H”IH2(+). 


Phân ứng xây ra trong pin là : 


l 
Mụy + HO” ==sMh r2 +H,Oq 


) 

Đối với một phản ứng hoá học, AG° liên quan với nhiệt của phản ứng AH” và biến. 
thiên entropi AS” của phản ứng như sau : 

AG” = AH” -TAS” _ (8.8) 

Đối với các phản ứng cùng loại trên, biến thiên entropi AS” khác nhau không nhiều, do 

đó để đơn giản, có thể bỏ qua biến thiên entropi AS” của phản ứng . Khi đó, biến thiên năng 

lượng Gip của phản ứng coi gần đúng bằng biến thiên enfanpI của phản ứng : AG° = AH?. 

Để tính được nhiệt của phản ứng trên bằng lí thuyết, trước tiên , ta chia phân ứng đó ra làm 


hai nửa phản ứng. Nửa phản ứng (a) là quá trình biến một mol kim loại thành một mol ion ở 
trong dung dịch nước : 


(a) 


+ 
Mụ› + nước ——> May † 


Nửa phản ứng (b) là quá trình biến một mol ion hiđro ở PONE dung dịch nước thành 
một nửa mol khí hiđro : 


Ị 
HO” ——> ¬ Hạ +HạO (b) 
Tiếp theo, đối với nửa phản ứng (a), có thể chia thành 3 giai đoạn : 
Mù -——Š Mẹo AHạ (nhiệt thăng hoa của kim loại M) 


My ——> M” (6 T€ 7 BI nyệy VUẠIIE lượng Ion hoá của M) 


+ ⁄ + “À ‹ z3 . + 
Mộ, + nước ——> M¿) AHạ (nhiệt hidrat hoá của ion M ) 
Mụ; + nước ——> MỊ ý + e AHƒ (nhiệt của nửa phản ứng (a) 


Các giá trị AHụ, AT ,AH,_ xem trong các bảng tra cứu. 
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Đối với nửa phản ứng (b) có cũng có thể chia thành 3 glaI đoạn : 


HO" ——>H + HO —AHạ (— nhiệt hidrat hoá của ion H”) = + 1049 kJ 


H +e ——H : -AH nh (— năng lượng ion hoá của H) = —1312 kJ 
" x 
5 (H+H) =., H, _ 1/2 (— 1/2 năng lượng liên kết của H;) = — 217,5 kJ 


HạO” +e —>2H, + H,O AHŠ ( nhiệt của nửa phản ứng (b)) = — 480,5 k] 
Nhiệt của phản ứng tổng cộng là AH”= AH? + AH2. Từ hệ thức (8.7) ta có : 


go __ÁG° 


VN” (8.9) 





“Thay AG” bằng AH”, thay n là số electron trao đổi trong phản ứng và 
F = 96500 C.mol” vào biểu thức (8.9) ta tính được sức điện động của pin. Vì quy ước 
E « = 0,00 V nên từ Em ta tính được E^ _ 
(2H /H,) _ (M Ì/M). 


Thí dụ, khi M là K tính được AG” của phản ứng (=AH” } là -282,7 k] (xem Híng lộ “6 
Thay giá trị đó vào biểu thức (8. 2), ta được : 


po _ 282700 


ca = =2,92V 
P"_ 1.96500 





O Ẳ 
Epi, = 0/00 = Eb vu) 2/92 V 


S EP -2 92 
Uy ra _ K*/K)” „92V. 


Đối với các kim loại khác, đầu tiên ta cũng tính AG” của phản ứng xảy ra trong pin tạo 
thành từ điện cực chuẩn của kim loại đó và điện cực hiđro chuẩn. Sau đó, tính thế điện cực 
chuẩn E” của kim loại đó từ giá trị AG”. Bảng 8.2 ghi những giá trị entanpi cần dùng, giá trị 


__ E tính theo lí thuyết và giá trị E” ghi trong bảng thế điện cực chuẩn của một số kim loại. 


404 


Bảng 8.2. Đối chiếu giá trị thế điện cực chuẩn của một số kim loại tính theo lí thuyết với 


. giá trị ghi trong bảng tra cứu 
AH AH „ o 
th (M}) AH› 
KJ/mol kJ]/mol kJ]/mol 
1506 | 5200 -5060 |1646 | -480,5 | -315,9 


_ Bảng 8.2 cho thấy các giá trị E° tính theo lí thuyết từ AH, AH „ , AH; tỏ ra phù hợp 
















O 


AHn | AH, 






kJ/mol 'kJ/mol 




















với các giá trị ghi trong bảng thế điện cực chuẩn. Điều đó cho thấy thế điện cực của kim 
loại được quyết định bởi ba yếu tố là : năng lượng cần để chuyển kim loại thành hơi (AH 
thăng hoa), năng lượng cần để bứt electron khỏi nguyên tử (AH ion hoá) và năng lượng toả 
ra khi ion tạo thành được hiđrat hoá (AH hiđrat hoá). 

® mục 8.3.1 ta đã biết rằng thế điện cực chính là mức đo lực khử của kim loại. Như 
vậy cần phải chú ý rằng : lực khử của kim loại phụ thuộc không những vào năng lượng 
hiđrat hoá mà còn vào năng lượng thăng hoa kim loại và vào năng lượng hiđrat hoá ion kim 
loại. Khi dùng khái niệm lực khử với nghĩa thế khử (thế điện cực) là đã hàm ý quá trình xảy 
ra trong dung dịch. ¬ | | _ 
§.4.2. DÃY HOẠT ĐỘNG HOÁ HỌC VÀ DÃY ĐIỆN THẾ CỦA CÁC KIM LOẠI 


Như đã biết, dựa vào phản ứng hoá học của các kim loại, người ta sắp xếp chúng thành 
dãy hoạt động hoá học như sau : 


K Na Ca Mg AI Zn Fe Pb H Cu Hg Ag Au 
Dãy hoạt động hoá học của các kim loại đầu tiên được thiết lập theo kinh nghiệm, nó 


là kết quả của việc khái quát hoá những dữ kiện thực nghiệm đã được tích luỹ mà không 
dựa trên cơ sở lí thuyết nào. | 


Khái niệm “hoạt động hoá học” là một khái niệm định tính và biểu kiến. “Hoạt động 
hoá học” là biểu hiện thấy được của khả năng phản ứng của các kim loại. Thí dụ : Có nhà 
giả kim thuật đã làm phép biến sắt thành “vàng” bằng cách thả một đinF. sắt vào dung dịch 
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muối đồng, sau một thời gian, đinh sát được bao phủ một lớp đồng, có màu giống màu 
“vàng tây”. Trong trường hợp này, người ta nói “sắt hoạt động hơn (mạnh hơn) đồng”. Đối 
với các kim loại kiềm thì không thể dựa vào phản ứng kim loại này đẩy kim loại kia ra khỏi 


dung dịch muối được mà người ta đã dựa vào nhiều phản ứng khác, chẳng hạn bảng 8.3. 


¬ 8.3. So sánh mức độ hoạt ¬— của các kim loại kiểm 


Tàn ...— PE— Bhm— leg he le — 
Cho mibi/ Cho BÉ káC Cho — _Cho RbOs› Cho CsO» 


Ở dãy hoạt động hoá đức: người ta không tìm được vị trí thích hợp cho Lï có lẽ bởi vì 
có những điều trái ngược nhau trong phản ứng hoá học so với vị trí dự định cho nó. Khi xây 
dựng dãy hoạt động hoá học người ta cũng đã không giải thích được vì sao kim loại này lại 
đẩy được kim loại kia ra khỏi dung dịch muối, vì sao không phó tất cả các kim loại đều 
đầy được hiđro ra khỏi dung dịch AXII, 
















Vấn để về vị trí của L¡ và nguyên nhân sâu sa của mức độ hoạt động của các kim loại 
chỉ được sáng tỏ khi nghiên cứu thế điện cực của chúng. Dựa trên cơ sở các giá trị thế điện 
cực chuẩn của các kim loại, người ta thiết lập được dãy điện thế của các kim loại như sau : 


Li K Ba Sr Ca Na Mg AI Mn Zn Cr Fe Cd Co Ni Sn Pb | HỊ Bi Sb Cu Hg Ag Pd Pt Au 


Nguyên tắc sắp xếp ở dãy điện thế là.: kim loại đứng sau có thế điện cực chuẩn dương 
hơn (lớn hơn) so với kim loại đứng trước. Như ở mục 8.3.1 đã thấy. thế điện cực của một 
cặp oxi hoá - khử càng dương thì dạng khử càng yếu, tức là lực khử của kim loại càng nhỏ. 
Như vậy, việc sắp xếp các kim loại theo chiều tăng dần thế khử chính là sắp xếp chúng 
theo chiều giảm dần lực khử. _ 


Những tính chất hoá học mà người ta quan sát, tổng hợp lại để sắp xếp dãy hoạt động 
hoá học cũng thường liên quan tới phản ứng khử của kim loại. Vì thế, sự tương đồng giữa 
chúng là hoàn toàn dễ hiểu và dãy điện thế của các kim loại còn được . gỌI là dãy hoạt động 
hoá học hiện đại của các kim loại. - 

Điểm khác biệt cơ bản cần chú ý là việc sắp xếp các kim loại trong dãy điện thế là dựa 
trên cơ sở nhiệt động học. Nhiệt động học đã chỉ ra rảng biến thiên năng lượng Gip (AO) 
chính là đại lượng quyết định chiều hướng và mức độ diễn biến của phản ứng. Sắp xếp các 
kim loại theo giá trị E” cũng chính là đã sắp xếp chúng theo giá trị AG” của các nửa phản 
ứng oxI hoá chúng. 

Chính vì dựa trên cơ sở nhiệt động nên mặc dù L1 hoạt động hoá học kém hơn những 
lại đứng trước các kim loại kiềm khác hoạt động mạnh hơn nó. Câu hỏi “vì sưo Lï có thế 
khử âm hơn so với các kim loại kiểm khác” đã được giải đáp ở mục 8.4.1. Bảng 8.2 cho thấy : 
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mặc dù L¡ có AH nhiệt thăng hoa và năng lượng ion hoá dương nhất nhưng do nó có năng 
lượng hiđrat hoá âm nhất, nên tổ hợp lại thì AG” và do đó E° của nó âm hơn so với của các 
kim loại kiểm khác. 


Câu hỏi tiếp theo cần giải đáp là “ Vì sao L¡ có thế khứ âm nhất tức có lực khứ lớn nhất 
nhưng lại kém hoạt động hoá học hơn so với các kim loại kiêm khác có lực khử nhỏ hơn 
(thế khử kém âm hơn) ? 


Chúng ta đã biết, thế khử E° là mức đo định lượng lực khử của kim loại ở các quá trình 
_ xảy ra trong dung dịch nước, vì thế nó chịu sự chi phối của chỉ 3 yếu tố : năng lượng Ion 
hoá, nhiệt thăng hoa và nhiệt hiđrat hoá. Ngoài ra nó không kể đến các yếu tố khác như : 
yếu tố động học (tốc độ của các quá trình), tính tan và nhiệt hoà tan của sản phẩm .. 
những yếu tố này cũng góp phần quan trọng đôi khi còn có tác dụng quyết định tới phản 
ứng hoá học. Thí dụ : có những phản ứng mà AG < 0Ö nhưng tốc độ quá nhỏ nên ta thấy nó 
không xảy ra (xem mục 8.6.3); Có những kim loại tạo ra sản phẩm không tan bao bọc xung. 
_ quanh nên không phản ứng tiếp, ... _ 


- Để làm thí dụ hãy xét độ tan và nhiệt hoà tan của hiđroxit các kim loại kiềm, sản phẩm 


phản ứng của kim loại kiềm với nước : 


Độ tan trong nước ở 15 °C (mol/]) 
70,29 



















Nhiệt hoà tan (kJ/mol) ~20,08 -43,51 -5523 - 


Rõ ràng là các yếu tố về độ tan và nhiệt hoà tan và có lẽ cả yếu tố động học có thể giúp 
ta giải đáp được một phần câu hỏi nêu ra ở trên. ““Phần khác” thể hiện ở phản ứng của L¡ và 
các kim loại kiểm với H; và Os (bảng 8.3). Hai phản ứng này không xảy ra trong nước, do 
đó nhiệt hiđrat hoá không có ý nghĩa, chỉ có năng lượng ion hoá và nhiệt thăng hoa đóng 
vai trò quyết định. Mà năng lượng ion hoá và nhiệt thăng hoa của L¡ là dương nhất nên 

. phản ứng của nó là kém nhất. | 

Việc xác định được thế khử chuẩn của L¡ là âm nhất không chỉ có ý nghĩa là tìm được 
vị trí đúng của nó trong dãy điện thế, mà còn chỉ hướng cho những nghiên cứu dẫn tới 
những ứng dụng thực tế. Chẳng hạn, nếu như việc ghép điện cực kẽm với điện cực MnO› ta 
được pin “Le Chanche” với sức điện động là 1,5 V, nhưng khi ghép điện cực L¡ với điện 
cực MnÔ;, người ta thu được pin “liti rắn” với sức điện động 3V gấp đôi pin Leclanche. Pin 
“liti rắn” được dùng cho các máy tính xách tay (xem mục 9. I.2) 


8.4.3. SỬDỤNG DÃY ĐIỆN THẾ 


Dãy điện thế đã mở rộng dãy hoạt động hoá học của các kim loại, tuy nhiên những quy 
tắc rút ra từ dãy hoạt động hoá học cũng vẫn đúng với dãy điện thế. Việc ghi nhớ trật tự các 
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kim loạt trong dãy sẽ giúp ta viết đúng các phản ứng của kim loại không chỉ trong dung 
dịch mà cả trong một số điều kiện khác. Ở hình 8.7 chúng tôi tổng kết một số phản ứng . 
quan trọng của kim loại phối hợp với dãy điện thế và dãy hoạt động hoá học. 


Kim loại đứng trước đầy kim loại đứng sau ra khỏi dung dịch muối 





Kim loại + Axit —> H; 





xa 


w[xla|sJals|m|xIsialz|=[xj= 
| Kimloại + H;Oqu —Y H; “s 


Hình 8.7. Dãy điện hoá và một số phản ứng của kim loại 


Ii|ea|Heas|rd|t| 








+> Kim loại 





Oxit ¬ 









Oxit + Hạ —> Kim loại 


Ở hình 8.7, phía trên dãy điện hoá là những phản ứng trong dung dịch, phía dưới dãy 
điện hoá là những phản ứng không trong dung dịch. Có một số điểm cần chú ý khi sử dụng 
_đãy điện hoá như sau : _ | 


s_ Trong dãy điện thế của các kim loại còn có cả hiđro, mà thế điện cực của hiđro 
trong điều kiện chuẩn, nghĩa là [HT] = 1M, mới bằng 0,00 V, còn trong nước nguyên chất, 
(H”]= [OH ] = 1.10 ˆ M, thì phản ứng điện cực và thế tương ứng là : | 

2H;Oạ +2c —> H;+20HB ÍÔ  E=-044IV 
| Như vậy, xét về thế thì các kim loại đứng phía trái hiđro trong dãy điện thế có thế điện 
cực chuẩn nhỏ hơn - 0,41 V có thể đẩy được hiđro ra khỏi nước. Thí dụ, ta xét phản ứng 
của natri trong nước : _ | _ | _ 
2Na _ ——> 2Na” + 2e —E =2.71 V (sự oxi hoá) 
2H;O„p + 2e ——>H;+2OH7 E=-0.41 V (sự khử) 
2Na + 2HO ——>2Na +H;y +2OH E¡n=2.30V 
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mặc dù L¡ có AH nhiệt thăng hoa và năng lượng lon hoá dương nhất nhưng do nó có năng 
lượng hiđrat hoá âm nhất, nên tổ hợp lại thì AG” và do đó E” của nó âm hơn so với của các 
kim loại kiềm khác. | 


Câu hỏi tiếp theo cần giải đáp là “ Vì sao L¡ có thế khứ âm nhất tức có lực khứ lớn nhất 
nhưng lại kém hoạt động hoá học hơn so với các kim loại kiêm khác có lực khứ nhỏ hơn 
(thế khứ kém âm hơn) ? 


Chúng ta đã biết, thế khử E° là mức đo định lượng lực khử của kim loại ở các quá trình 
xảy ra trong dung dịch nước, vì thế nó chịu sự chi phối của chỉ 3 yếu tố : năng lượng Ion 
hoá, nhiệt thăng hoa và nhiệt hiđrat hoá. Ngoài ra nó không kể đến các yếu tố khác như : 
yếu tố động học (tốc độ của các quá trình), tính tan và nhiệt hoà tan của sản phẩm ... 
những yếu tố này cũng góp phần quan trọng đôi khi còn có tác dụng quyết định tới phản 
ứng hoá học. Thí dụ : có những phản ứng mà AG < 0 nhưng tốc độ quá nhỏ nên ta thấy nó 

không xảy ra (xem mục 8.6.3); Có những kim loại tạo ra sản phẩm không tan bao bọc xung 
_ quanh nên không phản ứng tiếp, ... - 


- Để làm thí dụ hãy xét độ tan và nhiệt hoà tan của hiđroxit các kim loại kiểm, sản phẩm 


phản ứng của kim loại kiểm với nước : _ 
Độ tan trong nước ở 30 *C (mol/) 20,2_ 
Nhiệt hoà tan (kJ/mol) ~20,08 ~43,51 -55,23 ~70,29 


Rõ ràng là các yếu tố về độ tan và nhiệt hoà tan và có lẽ cả yếu tố động học có thể giúp 
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ta giải đáp được một phần câu hỏi nêu ra ở trên. “Phần khác” thể hiện ở phản ứng của Li và 
















các kim loại kiềm với H; và O› (bảng 8.3). Hai phản ứng này không xảy ra trong nước, do 

đó nhiệt hiđrat hoá không có ý nghĩa, chỉ có năng lượng ion hoá và nhiệt thăng hoa đóng 

vai trò quyết định. Mà năng lượng ion hoá và nhiệt thăng hoa của Li là dương nhất nên 
. phản ứng của nó là kém nhất. | " 

Việc xác định được thế khử chuẩn của L¡ï là âm nhất không chỉ có ý nghĩa là tìm được 
vị trí đúng của nó trong dãy điện thế, mà còn chỉ hướng cho những nghiên cứu dẫn tới 
những ứng dụng thực tế. Chẳng hạn, nếu như việc ghép điện cực kẽm với điện cực MnO, ta 
được pin “Le Chanche” với sức điện động là 1,5 V, nhưng khi ghép điện cực L¡ với điện 
cực MnO›, người ta thu được pin “1iti rắn” với sức điện động 3V gấp đôi pin Leclanche. Pin 
“liti rắn” được dùng cho các máy tính xách tay (xem mục 9.1.2) 


8.4.3. SỬDỤNG DÃY ĐIỆN THẾ 


Dãy điện thế đã mở rộng dãy hoạt động hoá học của các kim loại, tuy nhiên những quy 
tắc rút ra từ dãy hoạt động hoá học cũng vẫn đúng với dãy điện thế. Việc ghi nhớ trật tự các 
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Thế của phản ứng khá dương, nghĩa là AG của phản ứng khá âm, vì vậy, natri phản ứng 
mãnh liệt với nước. | 

Tuy nhiên, trong thực tế không phải tất cả các kim loại từ L¡ đến Fe (E° của 
Fe“”/Fe = - 0,44 V) trong dãy điện thế đều đẩy được hiđro ra khỏi nước mà chỉ có các kim 
loạt hoạt động mạnh như kim loại kiềm, kim loại kiểm thổ (trừ Mg) có thế điện cực chuẩn 
nhỏ hơn nhiều so với — 0,41 V mới đẩy được hiđro ra khỏi nước ở nhiệt độ phòng. Mg, AI, 
Mn, Zn,Cr, Fe, không phản ứng với nước, mặc dù xét về thế điện cực thì phản ứng phải xảy . 
ra. Nguyên nhân đầu tiên là do yếu tố động học (quá thế, mục 8.6.3), nguyên nhân khác là . 
do ở một số kim loại có một lớp màng oxit mỏng bền chắc bao phủ cản trở phản ứng của 
chúng với nước. Mg đứng khá xa H (E° của Mg”/Mg là - 2,37 V), nó phản ứng rất chậm 
với nước lạnh do tạo ra Mg(OH}).) Ít tan, nhưng khi đun nóng thì phản ứng xảy ra mạnh hơn. 

s" Thế chuẩn của Fe “”/Fe = -0,44 V chỉ hơi âm hơn thế chuẩn của cặp H›O/H; (- 0,41 V) 


vì vậy, Fe và các kim loại đứng trước nó đều phản ứng được với hơi nước ở nhiệt độ cao, 
giải phóng hiđro (hình 8.7). 


s. Xét về thế thì các kim loại đứng giữa Mg và hiđro trong dãy điện thế thì ì đầy được 
hiđro ra khỏi axit trong nước. Thí dụ, sắt khử được H” của axit đến H¿. 


Fe ——»Fe“+2ec  -E°=044V ` 
2H” + 2e ——>H; __E® =0,00V 
Fe + 2H ——>Fe” + Hạ ED, = 0,44 V 


Tuy nhiên, cần lưu ý những điểm sau : Thứ nhất, nồng độ của H” phải đủ lớn để thế. 
của phản ứng vượt được quá thế (xem mục 8.6.3) 


Thứ hai có một số kim loại không phản ứng được với một số axit vì trên bề mặt của 
chúng có lớp màng mỏng, bền chắc bảo vệ. Thí dụ, nhôm và crom không phản ứng được 
với một số axit, đặc biệt chúng bị thụ động hoá bởi axit nitric, nghĩa là nếu các kim loại 
này đã tiếp xúc với axit nitric thì chúng sẽ không bị oxi hoá sâu vào bên trong kim loại nữa. 
Nguyên nhân là do nhôm và crom có một lớp màng oxit rất mỏng và bền chắc bảo vệ. Thực 
tế, chúng ta đã biết rõ, nhôm rất bền với nước nên chúng đã được dùng làm dụng cụ nấu ăn 
và dùng làm nhiều thiết bị ... Chì chỉ phản ứng với. axit clohidric và axit sunfuric đậm đặc, 
còn với dung dịch loãng, chì chỉ phản ứng ở trên bề mặt rồi | REUHE lại, bởi vì tạo ra lớp 


muối khó tan là PbCl; và PbSOa bao bọc, bảo vệ. 


"_ Các kim loại đứng bên phải hiđro trong dãy điện thế không đẩy hiđro ra khỏi dung 
dịch axit. Chúng là các kim loại hoạt động yếu. Thí dụ với các kim loại nhóm IB, chẳng 
hạn như bạc : _ 
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Ag ——>Ag” +e -E°=-—0,80 V - 
2H” + 2e ——>H; E8 = 000V 


2Ag + 2H —— 2Ag +H, E,=-0,80V 
có thế của phản ứng mang dấu âm, nghĩa là AG” của phản ứng > 0 nên phản ứng không thể 
tự diễn biến. Chính vì vậy, mà thực tế chúng ta đã biết đồng, bạc, vàng rất bền trong nước, 
chẳng hạn vàng ở các con tàu đắm tồn tại hàng thế kỉ trong nước mặn mà vẫn không bị ăn mòn. 


“. Chúng ta cũng cần lưu ý rằng những kim loại hoạt động mạnh như kim loại 
kiểm, kiềm thổ (trừ Mg) đẩy được hiđro ra khỏi nước, do đó, trên thực tế chỉ các kim loại 
đứng sau magie trong dãy điện thế mới có thể đẩy kim loại hoạt động yếu hơn ra khỏi dung 
dịch muối của nó. 


s _ Tuy nhiên, trong thực tế, có những kim loại đứng phía trái nhưng vẫn không 
đầy được kim loại đứng phía phải trong dãy điện thế ra khỏi dung dịch. Nguyên nhân của 
sự không tương quan giữa tiên đoán lí thuyết với thực tế là do lí thuyết dựa vào dãy điện . 
thế. Dãy điện thế được xây dựng trên cơ sở các giá trị thế điện cực chuẩn mà các thế điện 
cực chuẩn được xác định thuần tuý dựa vào nhiệt động học. Bức tranh hiện thực phức tạp 
hơn cân bằng nhiệt động học thuần tuý, bởi vì phương pháp thực nghiệm để sắp xếp các 
kim loại theo dãy điện thế không kể đến các tham số động học của hệ nghiên cứu, nghĩa là 
không chú ý đến tốc độ của quá trình, mà thực tế thì nhiều phản ứng điện cực xảy ra rất 
chậm. Ngoài ra cũng thường hay gặp trường hợp kim loại bị phủ lớp oxit bảo vệ nên không 
đẩy được kim loại đứng sau nó. Thí dụ như trong trường hợp Mỹ, vì lớp màng oxit bao phủ 
kim loại đã làm cản trở sự di chuyển của các ion Mg”” từ bề mặt kim loại vào dung dịch. 


Chính vì vậy, kim loại magie không đẩy được kẽm ra khỏi dung dịch của Znˆ”, 


" Các phản ứng ghi ở dưới dãy điện hoá ở hình 8.7 tuy không xảy ra trong dung 
dịch nước nhưng vẫn có mối liên quan có tính quy luật đối với thế điện cực của kim loại. 
Nguyên nhân sâu sa của vấn đề đó là như sau : Phản ứng của kim loại với hơi nước ở nhiệt 
độ cao giải phóng hiđro và phản ứng của kim loại với oxi đều đặc trưng cho tính khử của 
kim loại (đều là phản ứng oxi hoá kim loại), vì vậy, những kim loại có thế khử âm hơn thì 
phản ứng mạnh. Phản ứng của oxit kim loại với H; và phản ứng nhiệt phân oxit kim loại 
thành kim loại đều chính là phản ứng khử ion kim loại thành kim loại, vì vậy, những kim 
loại nào có thế khử kém âm hơn tức ion của nó dễ bị khử hơn, thì sẽ dễ tham gia phân 
ứng hơn. _ 


Trong ba yếu tố cấu thành thế điện cực, trừ năng lượng hidrat hoá ra, hai yếu tố còn lại 
(năng lượng ion hoá và nhiệt thăng hoa) đều có liên quan và ảnh hưởng trực tiếp đến phản 
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ứng oxi hoá kim loại và phản ứng khử ion kim loại. Nhiệt thăng hoa càng thấp thì nguyên 
tử kim loại càng dễ tách khỏi mạng tỉnh thể đi vào tướng hơi. Năng lượng lon hoá càng thấp 
thì khả năng nhường electron càng cao. Rõ ràng rằng, hai yếu tố này đã quyết định mức độ 
phản ứng của kim loại không những ở trong mà cả ở ngoài dung dịch. 

8.4.4. *HOẠT ĐỘNG HOÁ HỌC CỦA PHI KIM 


Đối với các phi kim cũng có thể sắp xếp được dãy hoạt động hoá học dựa vào các giá 
trị thế điện cực chuẩn E” của chúng. Thí dụ, trong dãy F, CI, Br, I hoạt động hoá học của 
các phi kim giảm xuống, nghĩa là khả năng biến các đơn chất phi kim đó thành các ion 


hiđrat hoá X_ (aq) ITONg dung dịch nước bị giảm xuống. Như vậy, nếu dựa vào các giá trị thế 


điện cực chuẩn E” để thiết lập nên dãy hoạt động hoá học của các phi kim thì tính quy luật 
sẽ ngược lại với các kim loại, nghĩa là dãy hoạt động hoá học của các phi kim được sắp xếp 
theo chiều giảm dần giá trị E”. Khi đó, phi kim đứng phía trái có giá trị thế điện cực dương 
lớn hơn, đẩy được phi kim đứng phía phải có giá trị E” kém dương hơn ra khỏi dung dịch 
muối của chúng. Chẳng hạn, clo đẩy được brom ra khỏi dung dịch muối bromua. 


Clạ¿ + 2NaBr ——> Br; + 2NaC] 
Nếu xem xét đồng thời hai nửa phản ứng khử : 
(a) Clạ +2e —> 2CL E” =1,36 V 
(b) Brạ + 2e —— 2Br. : E"=1,07 V 
Ta thấy, nửa a phản ứng (a) có E” lớn hơn, do đó, khi kết hợp hai nửa phản ứng đó thì (a) 
được viết theo chiều thuận, còn n ®) viết theo chiều nghịch : 
C,+2c  ——> 2Œ E? =1,36 V sự khử). 
2B_ —> Bế + 2e  -E =-l,07(sựoxi hoá) 


Œ¿ +2Br ——> Brạ + 2C Esin= 0,29 V 


Giá trị thế của phản ứng là dương (E)nn >0) và phản ứng có AG” < 0 nên phản ứng tự 
diễn biến. Chính vì vậy mà Br; được giải phóng ra từ dung dịch muối bromua dưới tác dụng 
của cÌo. 

Hoạt động hoá học của các phi kim không chỉ được quyết định bởi trị số ái lực electron 
của nguyên tử phi kim tự do, mà còn được quyết định cả bởi nhiệt thăng hoa (đối với phi 
kim là chất rắn), nhiệt hoá hơi (đối với phi kim là chất lỏng), năng lượng liên kết của phân 
tử và nhiệt hiđrat hoá của anion phi kim. 
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8.5. ẢNH HƯỞNG CỦA NỒNG ĐỘ ĐẾN THẾ ĐIỆN CỰC VÀ 
SỨC ĐIỆN ĐỘNG CỦA PIN 


3.5.1. PHƯƠNG TRÌNH NECSTƠ 


Ở trên mới xem xét các pin làm việc ở điều kiện tiêu chuẩn nên mới chỉ xác định được 
sức điện động chuẩn E” của pin. Tuy nhiên, phần lớn các pin được cấu tạo từ các nửa pin 
không phải ở trạng thái tiêu chuẩn, thậm chí nếu trước đó ở trạng thái chuẩn, thì sau một 
thời gian làm việc, nồng độ của các chất cũng đã thay đổi. Như vậy, ta cần xác định sức 


bịn 
sức điện động của pin và nồng độ dựa trên mối liên hệ giữa năng lượng tự do AG và nồng độ. 


điện động E;.„ ở điều kiện không phải tiêu chuẩn. Ta có thể tìm được biểu thức liên hệ giữa 


Đối với phản ứng oxi hoá - khử có dạng tổng quát : 


n;OxIl + n;Kh2 ——> n,Khl +n;Ox2 
Khi phản ứng xảy ra trong dung dịch loãng, ta có hệ thức : 
_ Cụ CC? ` 
AG=AG” + RTIn_-Sh——* _ (8.10) 
Coxi-CKi2 _ 
Ở đây AG là biến thiên năng lượng Gip của phản ứng ở điều kiện khác với điều kiện 
chuẩn, AG” là biến thiên năng lượng tự do của phản ứng ở điều kiện chuẩn. 

Cgáụ Co Coxi, Cxụo là nồng độ của các chất Khl, Ox2, Ox1, KH2 ở thời điểm xem xét. 
Ổ tiều mục 8.2.3 ta đã biết, AG, AG” liên quan đến E.n và E bạn bởi các hệ thức (8.6 )và (8.7). 


Do đó ta có : 


C1 C2 | 

—nFE... =—nFE°. + RTIn- KhL X9x2 (8.11)- 

pm pn n n 
CC? 

OxI'Kh2 


Chia hai vế cho — nF ta được phương trình Necstơ : 
n n 
E¿.=<E0 _RT In “Khi 'COx2 


pịn pm n n 
nF I 2 
Cox¡ Ck12 


(8.12a) 
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n 


Ko 


n 


lC 


Đặt: —— Q=“KhiYG2 
- Cột LCD 
Ox1 *Kh2 
Ta viết được:  Ejjn= E, _ WnÖ 
pm nF 


Thay R = 8,314 J.mol .K”Ì, F = 96500 C.mol ˆ,T = 298 K và chuyển logarit cơ số e 
thành logarit thập phân ta được dạng khác của phương trình Necstơ, (8.12b) : 
n 


x ch 
E. =Et — ” 2,3031g— KhI— x2. 


pIn pin 
_ 96484.n GIÚP Chg 
_ CON eo _ 
E. KP .” ——lg—_ ¿= E,, s? S ly (8.12b) 
pm pin - n cn 1 C2 —_ pn n | 
OxIˆ"FKh2: 


Phương trình Necstơ được nhà Hoá lí người Đức tên là W.H.Nemst (1864 — 1941) thiết 
lập vào năm 1889 khi ông mới 25 tuổi. Ông được giải thưởng Nobel về hoá học năm 1920. 


Phương trình Necstơ cho thấy sức điện động của pin phụ thuộc vào nồng độ của các 
chất. Ở bất kì điều kiện nào chúng cũng gồm hai số hạng. Một số hạng là giá trị ở điều kiện 
chuẩn. Một số hạng khác là giá trị đặc trưng cho sự sai lệch đối với điều kiện chuẩn do 
nồng độ của các chất khác với nồng độ chuẩn. Phương trình Necstơ cũng áp dụng được cho 

0,059. Cụ, ˆ 


thế điện cực, nó có dạng : Ea = E„— -——-Ig—Kh, _ (8.13a) 
` _ 


Co, 


_ _ C | _ 
- Đôi khi người ta viết thành : Ea; = Eạ + MDU S4 -_ (8.13b) 
Kh | 





Trong mọi trường hợp khi mà nồng độ của các chất bị sai lệch đi so với điều kiện 
chuẩn thì giá trị của thế điện cực và sức điện động của pin đều bị thay đổi. Điều đó có thể 
làm thay đổi chiều hướng hoặc mức độ diễn biến của phản ứng oxi hoá - khử. 

5.5.2. HIỆU ỨNG CỦA SỰ THAY ĐỔI NỒNG ĐỘ 


Khi thay đổi nồng độ của các chất oxi hoá và chất khử thì thế của mỗi điện cực và sức 
_ điện động của pin đều bị thay đổi. 


Thí dụ, đối với phản ứng oxi hoá - khử sau : 
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2+ 2+ 3+ 0o _— 
Pha + 2C[á CS 2CW # Phụ, E ¡n =0,28V 


Áp dụng phương trình (8.12) ta viết được : 


2 
cất c0 009, ly 


Epin pn 2 —~ Ề Cc_ C2 
' * Pb^? Cr?† 
Khi C_., =C_,, =C.... (điều kiện chuẩn) thì E W 0, 25 V. 
Cr- Pb Cẹ, 


Khi C_„ =C_ „, =0,10mol/1 và C ;_=0,01 mol/I 
_ Pb~ CT Cr 


2 
thì Epin =0,28-— 0,052 


= 0,31 V 
2 0,1.(Ó, l) | 


E n2 Kn , như vậy phản ứng trên có khả năng xảy ra theo chiều thuận dễ dàng hơn so 
với ở điều kiện chuẩn. Pb”” oxi hoá được Crˆ” dễ dàng hơn (xem mục 8.4). 


_Khi C „2, =0,001 mol/1;C, „„ =0,0001 mol/1 và C. ¿, =1 mol/1 thì: 


| In ` | 
pin = 0,28 — ĐÁ DI — l _028-032--0/04V 


lg 
7. "TÚ 0,001.(0, 0001)“ 


¬-. trường hợp này E,¡n < 0, phản ứng trên tự diễn biến theo chiều nghịch, nghĩa là 
Cr ” lại oxi hoá được Pb kim loại. 


Thí dục : Một nhà hoá học dự định làm một pin gồm có điện cực Znˆ /Zn và 2H 7H¿ ở 
_ điều kiện như sau : 


C_;,=0,01M,C ,= 25M, = 0,30 atm. 
| 7n2† H† PH, 

Hỏi sức điện động của pin tạo thành là bao nhiêu ? 

Giải : Dựa vào E” của hai điện cực ta viết được phản ứng xảy ra trong pin ở điều kiện 
chuẩn và tính được E hàn 


2H + 2£ ——> Ha (k) E° = 0,000 V 
Zn— 2e ——>Zn“” ~E°=0,76 V 
+ _ 2+ O0 _ 
“Huy + 1 ——> H, (&) + “Ha E vn =0,76V 
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Đối với phản ứng này ta viết được phương trình Necstơ như sau : 


C 2+'PhH 
Egin = 0,76 — "_"“— 


HỶ 
SÌN =0,76 — 0,052 lg TS =086 V 
: (2,5) 


8.5.3. HIỆU ỨNG CỦA SỰTẠO THÀNH HỢP CHẤT ÍT TAN 


Thí dụ, đối với phản ứng sau : 


—ỄẺẼỄˆ> ] 
O 
Ở điều kiện chuẩn, dựa + vào E”„ = 0,80 V và E(2H*/H„)= 0,0 V thì Ag không 


(Ag`/ Ag) 
phản ứng được với các dung dịch axit loãng, nhưng thực tế Ag có thể tác dụng với dung 
` dịch HI I mol/I giải phóng Hạ. Nguyên nhân là do AgÏ tạo thành là hợp chất rất ít tan _ 
(TAzi = 33.1071 làm cho nồng độ của Ion Ag" giảm rất mạnh dẫn đến E của điện cực 
cũng giảm rất mạnh và trở nên có giá trị âm nên Aø kim loại khử được Ion H”. Thật vậy, áp 
dụng phương trình Necstơ cho nửa phản ứng : 


Vì nồng độ Ag coi là l nên ta viết được : 


E=E° „ -0,050Ig——=E9 ,„_ +0,059]gC „ 
(Ag /Ag) CC. Ag /Ag Ag 
A8 
Nếu C¡_ =1 mol/1 thì C, ,= 83.10", 
E=0,80 + 0,059 Ig(8,13.107”') 


=0,80 + 0,059 (—16,08).=— 0,15 V 
E=-0,I5V< ng */H) - Theo quy tắc nêu ở mục 8.2.4b, nửa phản ứng của điện cực 
lục giải viết theo chiều nghịch, tức là phản ứng đã cho xảy ra theo chiêu thuận. 
Kết quả tính trên cho thấy : ở 298 K, khi [[] = 1M, do ion Ag” tồn tại chủ yếu ở 
dạng Agl, thế của điện cực bạc không còn bằng 0,8 V mà là - 0,15 V, âm hơn cả thế của 
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điện cực hiđro chuẩn. Vì vậy, điện cực được kí hiệu là Agl/Ag và thế chuẩn của nó, 
` ¬ 
TuuAv# S0 5V 

Nói cách khác ta có thể viết : 


O _ to | 
Blng/Ag E Bề x/A„ ‡ 0059 1gC 


8.5.4. HIỆU ỨNG CỦA SỰTẠO PHỨC 
Hãy xét phản ứng sau : 
2Ag + 4HCN ——2H[Ag(CN);] + H; 


Dựa vào thế điện cực chuẩn thì Ag không phản ứng được với dung dịch HCN 1moljl, 
nhưng thực tế Ag có thể tác dụng với HCN giải phóng H; là do có sự tạo thành phức chất 
[Ag(CN}] : 


_ C 
n : | _-.v— TAg(CN),] „u19 
Ag” + 2CNc —= [Ag(CN),]Ƒ với K, =———?—=7.10 
sa T vn 
Ta hãy giải thích thực tế đó. 
Áp dụng phương trình Necstơ cho nửa phản ứng : 
[Ag(CN);] +e ==>Ag+2CNG„ 
ta viết được : 
=E°  +0,059lgC „ 
(Ag /Ag) Ag 
Khi C _=C. _=lmol/] 
[Ag(CN),Ƒ CN 
thì - Š. 2 sằel40 unï 
Ag` K( 7102 | 
Vậy E=E° =0,80 + 0,0591g(1,4.10729) 


[Ag(CN), Ï"/Ag 


= 0,80 — 1,17 =- 0,37 V 
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Vì thế điện cực của nửa phản ứng trên âm hơn thế của điện cực hiđro chuẩn, do đó nó 
tự diễn biến theo chiều nghịch (xem mục 8.2.4b), còn nửa phản ứng 2H” + 2e -> H; thì 
theo chiều thuận. Tức là Ag đã phản ứng được với dung dịch HCN giải phóng H¿. 

Ta xét một thí dụ khác, đó là sự "chiết, tách” vàng từ quặng bằng cách cho quặng 
(đã nghiền nhỏ) tác dụng với dung dịch NaCN (hoặc KCN) và sục liên tục không khí vào 
hỗn hợp phản ứng. Vàng tan dần ra do tạo thành phức chất [Au(CN)»[' tan trong nước : 


4Au + 8NaCN + 2H;O + O; ——>4Na[Au(CN), ] + 4NaOH 


Vì -=1,69V >E” =0,4V nên phản ứng trên không tự diện biến, 


E°® 
(Au”/Au) (O,/OH”) 
tức là vàng không thể tan trong nước có mặt của oxi không khí. Nhưng thực tế thì [Au ] 
không bảng IM như ở điều kiện chuẩn mà đã bị giảm đi rất nhiều do tạo phức bền. Điều 
đó, làm cho thế điện cực của cặp Au(CN) 2 /Au trở thành kém dương hơn so với ES jn 
_ | 2 _ 
Thật vậy, áp dụng phương trình Necstơ ta có : 


[Au(CN);]' +e ——>Au +2CN 





(aq) 
E° __ =E° , +0,059lgC „ 
[Au(CN),|J'/Au  (Au”/Au) Au 
_ _ [Au(CN}Ƒ 
Vì — Au" + 2CN7 . —> [Au(CN),}' với K, = bàn hchàD- IET 225) MU 
(aq) c2 
Au"' CN 
Khi C _=C_ =lmol/1, thì 
_ [Au(CN) | CN 
Ga =c=5.107'9 mol/I 
Âu K, 2.10 
Vậy E=E° = I,69+0,0591g(5.107?)= - 0,57 V 


[Au(CN),[”/Au 


Vì thế của cặp Au(CN)5 /Au kém dương hơn thế của cặp O;/OH. nên nửa phản ứng 
của cặp Au(CN); /Au tự diễn biến theo chiều nghịch, còn nửa phản ứng của cặp O;/OH. 


thì theo chiều thuận. Tức là oxi không khí oxi hoá được Au trong dung dịch muối xianua. 
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Từ hai thí dụ trên, ta thấy do sự tạo phức, thế điện cực chuẩn của Ag giảm từ 0,80 V 
xuống đến —-0,37 V, còn của Au giảm từ 1,60 V xuống đến — 0,57 V. Như vậy, thế điện cực 
chuẩn của Au giảm mạnh hơn hắn so với thế điện cực chuẩn của Ag. Nguyên nhân là do 
phức chất [Au(CN);]' bền hơn nhiều so với phức chất [Ag(CN);}.. Điều đó có nghĩa là thế 
điện cực chuẩn của kim loại giảm càng mạnh nếu dạng oxi hoá của nó (cation kim loại) tạo 


phức chất càng bền. 
Ta xét trường hợp, ở đó cả dạng oxi hoá và dạng khử của ion kim loại đều có khả năng 
tạo phức bền với một phối tử. | 


Thí dụ cho phản ứng sau : 


2Fe' + 2L ——2Fc“' + b 


Ở điều kiện chuẩn, E7 | 


(Ee3† /Fe2?) =Ũ 77V > E° ` 0,53 V nên phản ứng th tự 
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diễn biến theo chiều thuận, ion Fe”? oxi hoá được ion I. 


Nếu thêm phối tử CN” vào hỗn hợp phản ứng, khi đó sẽ xảy ra sự tạo thành phức chất : 


C 3 
_ : „.- Fe(CN ñ 
Fe” + 6CN” ——>[Fe(CN),Ƒ” với Kyoy= có 8.6 10 
_ n  n _ 
_ CIRS(CN), 
2 z Ả~: _.ú: KÑ € x 36 
Fe” + 6CN' —>[Fe(CN),J— với Kp gụ = ———~. “8.10 
Fe ŒN. 


Do đó ta có nửa phản ứng sau : 
[Fe(CN);]” +e —> [Fe(CN)gÏ”~ 


Áp dụng phương trình Necstơ cho điều kiện chuẩn ta viết được : 





O O Cp.2+ 
"= + =E 3+ 2+ —0,059l1g 
([Fe(CN), |” /IFe(CN),Ì (Fe /Fe“”) C- TT 
© 


Ở điều kiện chuẩn : C ` ;„=C #C_ _=lmol/] 
TFe(CN)— -IFe(CN),I CN 
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thì C `. ;, = ; Ca. Tớ ; Thay vào phương trình Necstơ ta được : 
Ec' Fe K | 
b,Ox b,Kh _ 
K : 43 
: ` ¿. =0,77 — 0,0591g—°* =0,77- 0,0591gˆ~— 
IFe(CN),J  /IFe(CN),| b.Kh s.10% 
Tính ra : E° 4+ ¿ =U,36V < E° " 
IFe(CN)¿[  /Fe(CN).] (L/2E) 


Theo quy tắc nêu ở mục 8.2.4b, nửa phản ứng của cặp Fe(CN), /Fe(CN), tự diễn 


biến theo chiều nghịch, còn nửa phản ứng của cặp I2/2L tự diễn biến theo chiều thuận : 
2 | Fe(CN),~ ——>Fe(CN), +e_ 
IÌbj+ 2 _ —>2 
2Fe(CN)ˆ” + ——>2Fe(CN)~ +2 


Như vậy, khi thêm phối tử CN vào hôn hợp phản ứng thì phản ứng đã cho xây ra theo 
chiều nghịch,nghĩa là l› oxi hoá được Fe” 

Nếu không thêm CN” mà thêm phối tử 1,10 -phenantrolin (viết tắt là phen) vào hỗn 
hợp phản ứng thì Fe”T và Fe” tạo thành các phức [Fe(phen);]“° và [Fe(phen);]” tương 
ứng. Thế chuẩn của cặp phức này là 1,12 V : 


2 


[Fe(phen)4]”” + e ——[Fe(phen);]“ E°=1,12V 


Tương tự như đối với cặp phức [Fe(CN), ]ˆ” /[Fe(CN), Iˆ~ Ở trên, fa viết được : 


` Kỹ ,OÔx 
Ề t „= 0,77 ~0,0591g~————= 1,12 V 
|Fe(phen); |” /[Fe(phen), j Ky Kh 


bOx 





0,0591g- =0,77— 1,12 <0, suy ra Ky;ox < Ky gn tức là phức của dạng oxI hoá 
— *b,Kh | _ 
([Fe(phen)s] ”) kém bền hơn phức của dạng khử ([Fe(phen);]”?). Thế của cặp 
[Fe(phen)4]* /[Fe(phen)s]l“" lớn hơn thế của cặp I›/2L, do đó phản ứng đã cho tự diễn biến. 
theo chiều thuận (ngược với khi tạo phức với CN ): 
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2[Fe(phen).]” +2 ——> 2[Fe(phen);]“°” + 


Điều quan trọng rút ra từ các thí dụ trên là sự tạo phức có ảnh hưởng lớn đến thế điện 
cực của kim loại chuyển tiếp. Sự tăng hay giảm thế khử chuẩn của cặp oxi hoá - khử là tuỳ 
thuộc vào tỉ số Kb oxy, gn› tức là vào độ bền tương đối giữa phức của dạng oxi hoá và phức của 
dạng khử. Nếu phức của dạng oxi hoá bền hơn phức của dạng khử (K:, o„ > Kẹp gụ) thì thế điện 
cực giảm (có lợi cho sự oxi hoá). Ngược lại nếu Kẹ o„ < Ky ụ thì thế điện cực tăng, có lợi 
cho sự khử ). 

8.5.5. HIỆU ỨNG CỦA MÔI TRƯỜNG 

Đối với các quá trình oxi hoá - khử có ion H” hoặc OH” tham gia thì thế của quá trình. 
phụ thuộc cả vào giá trị pH của môi trường, vì vậy, sự thay đổi pH của dung dịch sẽ ảnh 
hưởng tới chiều tự diễn biến của phản ứng oxi hoá - khử. 

Thí dụ, đối với hai cặp oxi hoá - khử sau : 


\ 


MnO; +§H” + 5e—=>Mn”+4H,O E?®=l5IV 
2Cb+e =—Œ _ Eˆ=1,36V 


Áp dụng phương trình Necstơ ta viết được : 


o_ 0,059, _ CMp?*_ 





E = 
(MnO2+H” /Mn“”) 5 SG _c8 
"MnO, H” 
— ốò 0059, C2. 0050x8. _ 0,059. C2; 
=E”°-———lg Mn +————ÌlgC ,=E°-———lg—®:— _0,095pH 
35 _ PC - 5 H S. SG. ai. 
MnO, MnO, 
` E°—0,0591gC_- 
C] 


E _= 
(Cl,/2C1) 


Nếu xét ở điều kiện nồng độ dạng oxi hoá và dạng khử của cả hai cặp đều bằng 
l mol/1, thì ta được : 


| ~=E°~ =l,51 — 0,095 pH (V 
E vno; sụ* /wp2+) Ÿ È ~ 0,095 pH =1,51 095 pH (V) 


E_. _ =E =1l,36V 
(C12/2C1) _ 
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Nếu E tức là E°— 0,095 pH > 1,36 thì pH < 1,58. Khi 


— + 2+ >E _ 
(MnO;+H /MnF”) (CL,/2CI” ) 
đó nửa phản ứng của cặp MnO, + H” /Mn“” tự diễn biến theo chiều thuận, nửa PA ứng 


của cặp Cl›/2CL theo chiều nghịch, tức là ¡ Ion MnO, oxi hoá được CỊT 
— ~ + 2+, 3 | 
MnO, + 5C + 5H ——>Mn“” + ch, +4H.,O. 


Khi pH > 1,58 thì E Khi đó phản ứng trên xảy ra theo 


+ 2+ s§ E =k. 
(MnO;+H”/Mn””) ` (Cl./2CT) 
th ngược lại, tức là Cl; oxI hoá lon Mn“” đến MnO,. 

Trong trường hợp chung, phương trình Necstơ đối với cặp MnO, +H” /Mn” được 
viết dưới dạng sau :. | | 

RT Cụ or H 
n 
E=E + ——-ln—_———— 
À3 +. say 
Mn“ 

Ta thấy, nếu vừa tăng nồng độ ion H”, vừa tăng nồng độ ion MnO, và tăng nhiệt độ _ 
của dung dịch thì thế của cặp oxi hoá - khử đó càng tăng, nghĩa là khả năng oxi hoá của 
MnO, càng tăng lên. _ _ 

Do đó, ở phòng thí nghiệm, người ta đã điều chế khí clo bằng giối cho tính thể 
KMnO, tác dụng với dung dịch HCI đậm đặc và đun nóng nhẹ. 


8.6. SỨC ĐIỆN ĐỘNG VÀ CHIỀU CỦA PHẢN ỨNG OXI HOÁ - KHỬ 


8.6.1. SỨC ĐIỆN ĐỘNG CHUẨN CỦA PIN VÀ 
HÀNG SỐ CÂN BẰNG CỦA PHẢN ỨNG OXI HOÁ - KHỬ 
Ö mục 8.2.3 ta đã biết, đối với phản ứng oxi hoá - khử ở trạng thái chuẩn, giữa AG” và 


Bùi liên quan với nhau bởi phương trình sau : 


AG° =—nFE°. 
-= pin 


Mặt khác, ở mục 2.2 ta đã biết AG° của phản ứng có liên quan với hằng số cân PhDE 
bơi hệ thức : 


AG”=-RTinKc 
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Phối hợp hai phương trình trên, ta được : 


-nFE°  =-RTInKe 


p" 
& gên HN, ` —— (814) 
pm nF C 


Hình §.& tóm tất mối tương quan giữa ba tham số nhiệt động của phản ứng là AG'”. 


E-. và hàng số cân bằng K, việc sử dụng chúng để xét chiếu của phản ứng oxi hoá - khử ở 


pm 


Ghế tư điền biến 


điều kiện chuán. 






Phản ứng ở điều 
kiện tiêu chuẩn 












O . ¬....... Sen LỆ, 
E nn - “Ở?EMan2ammtvesreosih K 


9 RT, 
cản “HE lnK 


a) | | b) 
Hình 8.8 a). Mối liên quan giữa Ä E9 và, 


Biết một đại lượng kh, ba đại lượng này có thể xác định được hai đại lượng kia. 


b) Dấu của TTem và của Eunn xác định chiều phản ứng ở điều kiện chuẩn. 


Ở phần nhiệt đồng học đã biết, để xác định K thì phải biết AG” mà AG” được xác định 
từ giá trị của AH” và AS” hoặc từ giá trị năng lượng Gip tạo thành chuẩn AG” của các chất. 
Đối với phản ứng oxi hoá - khử, bây giờ chúng ta lại có một phương pháp thực nghiệm đề 
xác định trực tiếp hằng số cân bằng K và biến thiên năng lượng tự do của phản ứng (AG”). 

Đó là phương pháp đo sức điện động chuẩn của pin (E`). Việc xác định biến thiên năng 
lượng tự do của phản ứng theo phương pháp này là khá chính xác vì giá trị sức điện động 
của pin thường đo được với độ chính xác cao. 


Nếu thay giá trị các hăng số R = 8,314 J mol ',K ”,F= 96 500 C.mol ` vào phương 
trình (8.14) và pin hoạt động ở 25 ”C (298 K), rồi chuyển logarit cơ số e thành logarit thập 


phân thì chúng ta sẽ nhận được một phương trình đơn giản liên hệ giữa E“. và K: 
| « ° « . II 


số _RT,  _ 8314298 


= .2,3031g K 
P"nE ° n96500 ĐC 


0,059 








O 
E)in= ——— leKc (8.15) 
nE Đà 
SUYTa: —~ løKc= Đ S.lóa) 
h B*C” 0059 _ ` 
nE° | 
hay : - Ke= 10995. _ (8.16b) 


Thí dụ : Chì đẩy bạc ra khỏi dung dịch muối của nó theo phương trình phản ứng : 
Pb+ 2Ag” — Pb'” + 2Ag 
Hãy tính K và AG” Ki phản ứng 25: .C. 
Giải : Dựa vào bảng 8.Ï và phương trình phản tì tiến ta tính được Em 
2Ag` + 2e ——>2Ag_. E° =0,80V 
Pb —>Pb“” + 2e -E°=0,13 V 


2AB' + Pb ——>2Ag + Pb`” E2 =0,93V 
_ pịn 
— Tính K của phản ứng từ Eƒ. 
pịn 


_ nEịn 20,93 


số =31.42 và K=2,6.10” 
0,059 0,050 





— Tính AG” của phản ứng từ Eˆ. 
pm 


AG"=—nF ¬ = —2.96500 = —179 490 J =—179,5 kJ 
8.6.2. SỨC ĐIỆN ĐỘNG CỦA PIN VÀ CHIỀU CỦA PHẢN ÚNG OXI HOÁ - KHỬ 
Trong thực tế, ta cần xét chiều của phản ứng oxi hoá - khử không những ở điều kiện 


PA ^ ` 33 .À “A A “A XV - ..À . M. ? .z ° O 
tiêu chuẩn mà cả ở điều kiện không tiêu chuẩn. Ở điều kiện chuẩn ta sử dụng giá trị Epin 


(mục 8.4.1). Ở điều kiện không tiêu chuẩn ta sử dụng Ea¡n cho bởi phương trình Necstơ 


pin 
(8.12b). 
C 05 
Em ` _—0,059. g CRhL Coà2 si cc Tai 
pin - n sọ nì TRE” Ap HỆ 
OxI' Kh2 
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SG có thể tính được từ các giá trị thế điện cực chuẩn (mục 8.2.4c), tìm các giá trị 


nồng độ thay vào biểu thức 8.13b ta sẽ tính được E,¡ạ. 


Vì E.¡n ngược dấu với AG, do đó : 


— Nếu E¡„ > 0 phản ứng tự diễn biến theo chiêu thuận (còn phải kể đến quá thế, xem 
mục Š.5 ) 


— Nói ÊM E,„¡„ = phản ứng đạt tới trạng thái cân bằng. 


pn 


— Nếu E.„ < 0 phản ứng xảy ra theo chiều nghịch. 


DỊ 
— 0,0 F 
Thay Eunn = ° hK vào (8.]2b) ta được. 
n 
0, 
Ra 0, h.- TRK — 0, 052, zQ = .0591 K 
n n n Q 


Biểu thức trên cho thấy mối quan hệ giữa sức điện động (E) với hằng số cân bằng (K) 
và tỉ số nồng độ sản phẩm/nồng độ chất đầu (Q). 


Để làm thí dụ, hãy xem xét hoạt động của pin kẽm - đồng : 


+ vu: ,CÍ 


- Zn + Cu” ——>Zn 
Vì hoạt độ của Zn và Cu coi bảng I nên Q là tỉ số nồng độ của Ion Zn ” và ion Cu“” ở 


2+ 


C 
thời điểm bất kì : Q= —“#— 
Cu“† 

Thế E?.= 1,10 V (dương), có nghĩa là phản ứng trên tự diễn biến từ thời điểm mà ở 
đó Cụ án phẩm = Cchất đầu = M (tức là Q = 1) đến thời điểm mà ở đó Cán phẩm > S0 đầu 
-_ (tức là Q >]). 

Bây giờ giả sử ta bắt đầu với pm khi Q <1, chẳng hạn Ê> du 1,0.10 ”M và C2, “20M. 
n u 


Trường hợp này E,¡n cao hơn so với thế chuẩn k _ 


C- o4 
Eạy= E9 _ 0,059, ~Za h0 — 0059, 1,0.1 
pn 2 ca ) 2 2,0 
u 





E›p= 1,10 V + 0,127 V =1,23 V 
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Trong khi pin làm việc C „2+ Tãng lên dần (do điện cực Zn tan dần), còn CC. J2* thì 


giảm đản (do Cu kết tủa vào điện cực Cu). Mặc dù quá trinh thay đổi là nhỏ, li nếu ta 
chú ý tới phương trình (8.12) ta có thể nhận thấy được 4 giai đoạn chung trong sự hoạt 
động của pin. Hình 8.1O chỉ ra 3 giai đoạn đầu tiên trong 4 giai đoạn : 


Hinh 8.9. 
Quan hệ giữa E.„„ và Q của pin Zn-Cu 





hà r rà O , 
— Giai đoạn Q < Ï và Ea > Puịn 


Khi pin bất đầu làm việc thì Q<1(do Cụ _ CC. „ ) nên Euin > SN Khi pin tiếp tục 
làm việc; Su) , tăng dân, C.- s24 giảm nh Q N đân Và: Eu n Đlảm dần, nhưng In 


vần lớn hơn E?... 
pH ` 


— Tại thời điểm Q = l và Epin =E“ 
pm 


Ở thời điểm C_,, =C, ,.,Q=1 thì Eun= E9 
Cu” Zn — ĐỊ"” 


lẠT vŸng: à E.. O. 
— Giai đoạn Q > [ và Er¡n < un 


: - - T " c ` _ `... ..` 
Sa tiếp tục tăng, là TT tiếp tục giam làm cho Q >Ï và E¡a Š Đàn 


— Gial đoạn Q = K và Er¡n = Ö 


: : ` - Ẩ cố | 0, 0595 
G, ›, tăng dần, n ›„ 8Iam dân đến một lúc nào đó. đại lượng : 2 ————lgQ=E, 
dỗ 


" pin 


có nghĩa là E„¡n = 0. Lúc này hệ đạt trạng thái cân bằng. Năng lượng Gip không được giải 


phóng nữa. pin không làm việc được nữa. Ở thời điểm đó, ta nói pin "chết". Khi đó phương 
trình (8.L2) trở thành : 
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0= E2. _ 0,059 1k 
pIn 2 


Ta được E°= T2 -IgK 


Phương trình này đồng nhất với phương trình (8.15) mà ta đã nhận được từ AG° ở mục 8.6.I. 
Ta tính K đối với pin kẽm - đồng (EŸ. = 1,10 V): 
| pin - 


biẮ=- _` lgK — K=1.45.10” 


ì `... — 37 
Vì Q=Ktacó:Q =C Cà, = l,45.10 


Như vậy, pin kẽm - đồng có thể làm việc đến khi tỉ số [Zn“”1/ICu””] trở thành rất lớn. 
Điều quan trọng cần ghi nhận là trong quá trình làm việc, thế của pin giảm dần cho tới 
khi bằng không (khi hệ đạt tới trạng thái cân bằng), nghĩa là tới lúc pin chết. 
Nếu xét sự liên quan giữa thế của pin với tỉ số Q/K ta sẽ thấy : 
— Nếu Q/K < I, E,¡n > 0 : Phản ứng đã viết xảy ra theo chiều thuận, tỉ số ° càng nhỏ 
K 
E;¡n càng lớn và công do pin sản ra càng lớn. 
- Nếu Q/K = I1, Eu¡n = 0 : Pin ở trạng thái cân bằng và có thể làm việc không lâu nữa.. 


- Nếu Q/K >l,E ¡nạ <SŨ : Pin hoạt động theo chiều ngược lại. Phản ứng ngược xảy ra 
và pin làm việc cho đến khi Q/K = I, hệ đạt trạng thái cân bằng. 


8.6.3.* YẾU TỐ ĐỘNG HỌC 


Ở trên ta đã biết, về mặt nhiệt động học, nếu E >0, nghĩa là AG < 0 thì về nguyên tắc, 
phản ứng có khả năng tự diễn biến. Chẳng hạn, các kim loại có thế khử âm thì có khả năng 
khử ion H”, hoặc khử được ion của bất kì kim loại nào có thế dương hơn ở điều kiện tiêu 
chuẩn trong dung dịch nước. Tuy nhiên, thực tế không hoàn toàn như thế. Không phải cứ 
AG càng có giá trị âm thì tốc độ của phản ứng càng lớn, phản ứng càng nhanh đạt tới trạng 
thái cân bằng. Bởi vì AG không cho ta biết con đường chỉ tiết mà sự khử phải trải qua và 
cũng không có một mối liên quan nào giữa tốc độ đạt tới cân bằng và vị trí cân bằng. Do 
đó, không có những quy tắc chung đầy đủ nào cho phép tiên đoán được trường hợp nào tốc 
độ phản ứng xảy ra đủ nhanh, mà có nhiều yếu tố khác nhau chi phối tốc độ phản ứng 
(chương 5Š). Dưới đây ta xét một vài yếu tố ảnh hưởng đến tốc độ phản ứng oxi hoá - khử. 

a) Quá thế 

Khi nghiên cứu các phản ứng oxi hoá — khử, người ta nhận thấy rằng: Thế của phản 
ứng (E) phải vượt quá Ö tới một giá trị nào đó, thì phản ứng mới xảy ra với tốc độ đủ lớn. 
Hiện tượng đó gọi là quá thế. Giá trị của quá thế đối với các phản ứng khác Duạn là không 
giống nhau, nhưng thường vào khoảng 0,6 V. 
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Thí dụ : Chỉ kim loại nào có E° < - 0,6 V mới khử được ion H” với tốc độ khá rõ ở 
điều kiện tiêu chuẩn. _ 

Sự tồn tại của quá thế đã giải thích vì sao một số kim loại khử được axit chứ không khử 
được nước. Những kim loại đó (bao gồm cả Fe, Cr, Zn, ... ) đều có thế khử âm, nhưng thế 
khử của chúng không đủ để vượt qua quá thế trong dung dịch trung tính (pH = 7). Hiệu 


số E _#IE sẽ tăng lên trong môi trường axit vì E sẽ dương hơn. Khi hiệu 


2H†/H, Fe“*/Fe 2H /H, 
số đó vượt được quá thế thì phản ứng khử của kim loại sẽ xây I ra với tốc độ thấy được. 

Thí dụ I : Hãy xét xem Fe có bị oxi hoá nhanh thành Fe“ trong dung dịch có pH =7 ở 
25 ”C không? 

GIdi - 

Trước tiên, phai tính thế của phản ứng oxi hoá - khử trong điều kiện đã cho. RƯỢU 
trình ")pC Si” đối với phản ứng : 


+ 
| E€(n + 2H > Fe + H 


E=Es_ 0.059, PH, —p+ 
| 2 C2 


HỶ 


Thay P(H, ` lam, €C _ =10”M (vì pH = 7) và E” của phản ứng = 0,44 V (vì 


E - 0,44V và E° „ =0,00V) vào ta được : 
Fe“ j” (2H /H 2) l 





Nếu C_ „, =IM, thì : 
FẺ 


E=0,44 - 0,0295.14 = 0,027 V. _ 
Mặc dù là E > 0, nhưng nó nhỏ hơn nhiều so với quá thế là 0,6 V, do đó phản ứng xảy 
ra với tốc độ không đáng kể, nghĩa là Fe không phản ứng với nước. 
Thí dụ 2. Hãy xét xem Fe có bị oxi hoá nhanh thành Fe” trong dung dịch HCI 5M ở 
25 °C không 2 
Giải : 


Tính tương tự đối với thí dụ l nhưng trong C + =5M, ta được. 
E=0,44- 0,0295.1g——= 0,481 V. 
v 
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Thế của phản ứng E = 0,481 V lớn hơn 0 khá nhiều, nhưng vẫn còn nhỏ hơn quá thế, 
nên phản ứng của Fe với HCI 5M tuy đã xảy ra với tốc độ thấy được nhưng vẫn còn chậm. 


Quá thế là một hiện tượng phức tạp mà không phải đối với mọi trường hợp đã được giải 
thích một cách tường tận, nhất là đối với các phản ứng xảy ra trong hệ đị thể như trong pin 
hoặc trong thùng điện phân (xem mục 9.2.2). Trong hệ đồng thể, người ta thường dựa vào: 
cơ chế phản ứng để giải thích hiện tượng quá thế. Đối với những phản ứng mà sự chuyền 
một electron xảy ra ở lớp electron bên ngoài và trong quá trình đó không xảy ra sự thay đối _ 
cầu phối trí của các trung tâm oxi hoá - khử (tức các nguyên tử chịu sự thay đổi số oxi hoá) 
thì sự chuyển đó có thể nhanh và logarit tốc độ thường tỉ lệ với hiệu các thế chuẩn : cân 
bằng càng có lợi thì tốc độ phản ứng cũng càng nhanh. Thí dụ, phản ứng chuyền electron sau : 


H IV II | IH | 
[Fe(CN), J”— +[ Ir Cl ] ——>IFe(CN),Ï“ +[ r CƑƑ E°=0,506V 


Ở 25 °C có hằng số cân bằng khoảng 4.10” và hằng số tốc độ khoảng 10.mol°.s” 


Những phản ứng mà sự chuyển electron đi kèm với sự thay đổi cầu phối trí của các 
_ trung tâm oxi hoá - khử thì tốc độ chung còn phụ thuộc vào tốc độ thế ở cầu phối trí. Chẳng 
hạn, tốc độ phản ứng chuyển electron sau chậm là do nó bị giới hạn bởi tốc độ thế HO 
phối trí với Cr † bằng CI (xem mục 8.1.2). 


II 


[Co C(NH,) ), | +5NH;, 


H | 
+[Cr(H,O), J“" +5H,O* —Co(f 20)š lrn) +[CrC(H 2O); h 


5 (ad) 6“(aq) lap +5 


Nifitte phối lôibsctinyfi:elastroritituag'biến:0ifiafoeiliietðcfifeaii NeftVAidiehlát 
khử khác nhau cũng thường là quá trình chậm, bởi vì ở các phản ứng đó sự vua xuyên electron 
xảy ra phải qua nhiều giai đoạn. 


Các phản ứng oxi hoá - khử theo cơ chế chuyển nguyên tử cũng thường xảy ra qua 
nhiều phản ứng cơ sở, vì vậy, được quyết định bởi giai đoạn chậm nhất của cả quá trình 
(xem thí dụ ở mục 8.1.3). 


Quá trình hình thành các phân tử O›, Na, H; thường có năng lượng hoạt hoá lớn, do đó 
những phản ứng có sự hình thành và phân huỷ chúng thường có tốc độ chậm. 

b) Sự che phủ bề mặt kim loại _ 
| Khi xét phản ứng oxi hoá — khử của kim loại, trong nhiều trường hợp ta cần chú ý đến 
_ một thực tế là có nhiều phản ứng có E khá lớn, vượt cả quá thế nhưng thực tế vẫn không 
xảy ra. Đó thường là do các lớp chất bền vững che phủ bề mặt kim loại (xem mục 8.4.3). 


Ta hãy xét thí dụ sau : bình thường thì Mg không phản ứng với nước Ở 25 ˆC, nếu cạo sạch 
bề: mặt thì nó phản ứng được với nước (ở pH = ?) : 
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: + 2+ 
Mg(p li TH Xươếc MB + Hy 
-0/059. Pø, „2+2 
TY CẢI, Chi chôh l Nó 


2 
Ác, 


Ta có : E=E 


Thay E`=2,36 V; Pu =l moll; CC. =I0~ ” mol/l ta được : 
2 : 


E= 2,36 - 0,0295.14= 1,95 V 


Vì E > quá thế (0,6 V) nhiều nên thoạt đầu Mg phản ứng khá mạnh với nước, nhưng do 
lớp Mg(OH); ít tan che phủ nên phản ứng dần dân chậm lại. | 


§.7.* SỰ BỀN OXI HOÁ - KHỬ TRONG NƯỚC 


lon hoặc phân tử có thể bị phân huỷ bởi bất kì một tiểu phân khác có mặt trong dung 
dịch. Do đó, khi xem xét độ bền của một tiểu phân trong dung dịch, chúng ta cần chú ý đến 


mọi tiểu phân khác như : dung môi, chất tan và các chất tan khác kể cả O; hoà tan. 
8.7.1. XÂY DỰNG MIỄN BỀN NHIỆT ĐỘNG CỦA NƯỚC 

Nước cũng có thể hoạt động như một tác nhân khử, khi đó, nó bị oxi hoá thành O; theo 
nửa phản ứng : ¬ _ : 


2HạO ạy ——> 4H... +©O 4e 


(aq) - 


7(b 
Viết theo chiều nghịch ta được nửa phản ứng khử (mục 8.3.1): - 


O; ®) + 4H_ +4e ——> 2H2O ạ EP=l23V (a) 


Nước có thể phản ứng như một chất oxi hoá, khi đó nó bị khử đến H; : 
2HO + 2e  ——> Hạạy + 20H E"=0,0V @®) 


Các tiểu phân được coi là bền về mặt nhiệt động học trong nước cần phải có thế khử 
nằm giữa hai giới hạn xác định bởi hai quá trình khử và oxi hoá nước. 


Đối với sự oxi hoá - khử khái niệm về : miền bền nhiệt động của nước (để đơn giản 
ta gọi là miền bên của nước) là rất tiện dụng (hình 8.10). Miền bền vững của nước bao gồm 
các thế khử và pH ở đó nước bền về mặt nhiệt động học đối với sự oxi hoá và sự khử. 
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Chúng ta nhận được hai đường giới hạn của miền bền bằng cách vẽ đồ thị sự phụ thuộc 

của E vào pH đối với hai nửa phản ứng của nước đã nêu ở trên như sau : : 

`. : s_ RT j 

Phương trình Necstơ đốt với nửa phản ứng (a) : ":_—- bo na PQ Ca 

Nếu áp suất riêng phần của oxi là l atm ở 25 ”C thì ta có phương trình đường thẳng : 
E=1,23-0 059pH 


Đường thăng ứng với phương trình trên biểu diễn sự phụ thuộc thế khử E của cặp 


O2/H;O vào pH. Đó là đường đốc nét liền phía trên (đường z ở hình 8.10). Nó được gọi là 
đường giới hạn trên của miền bền. 


E(V) 


2.0 


Hình 8.10 Miền bền vững của nước : 
Trục thẳng đứng là thế khử của các cặp ho 
oxi hóa — khử. Trục năm ngang là giá trị pH của 

môi trường. 1,0 





Những cặp có Eở Shin trên đường E(O; /H,©) Lào 
có thế oxi hoá được nước. Nhưng cặp có E ở 05 (a) 
phía dưới đường E(H, KUhENC có thể khử —Íl0 404 
được nước. | 
Đường dốc nét đứt --- là giới hạn có kể đến 0,0 - 
-_ quá thế. 
2 đường thăng đứng nét đứt chỉ khoảng pH -05 
bình thường đối với nước thiên nhiên. - Gà 
~0,826 
Thi -) 
415 ` T**«-|-1,426 
0) 
j t l Ù l Ù l pH 


Đối với sự khử nước đến H› xảy ra theo nửa phản ứng (b) ta có : 


p 
.E= n.-. 
2F Có, 


z 





Nếu áp suất riêng phần của Hạ bảng l atm ở 25 ”C thì ta có phương trình đường thẳng 
biểu diễn sự phụ thuộc thế khử E của cặp 2H 7H; (chính là cặp l2) vào pH: 
E=-0,059pH _ 


Đó là đường đốc nét liền Bìng dưới (đường Ð ở hình 8.10). Nó được: gọi là đường giới 
hạn dưới của miền bền. 
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§.7.2. SỬDỤNG MIỀN BỀN CỦA NƯỚC. 

Giữa hai đường thẳng song song ¿ và b đó là miền bên của nước (đầy đủ là miền bền 
nhiệt động của nước), có nghĩa là nước trơ về phương diện oxi hoá - khử (không bị oxi hoá, 
không bị khử bởi chất oxi hoá, hoặc chất khử mà thế khử của các cặp (Ox/Kh) đó thuộc 
vùng này. Nói một cách khác, những cặp oxi hoá - khử bền về mặt nhiệt động trong nước là 


những cặp có thế khử năm giữa hai đường giới hạn Họ, /H,O và Ứho /H,' Những cặp oxi 


hoá - khử có thế khử nằm ngoài vùng đó thì không bền. Những cặp đó gồm chất oxi hoá rất 
mạnh (thế khử của cặp Ox/Kh của nó nằm phía trên đường tạo thành O› (đường ø¿) hoặc các 
chất khử rất mạnh, thế khử của cặp Ox/Kh của nó nằm phía dưới đường tạo thành H; 
(đường ?). Miền bền của nước thiên nhiên được giới hạn thêm bởi hai đường thẳng đứng 
với pH = 4 và pH = 9 là khoảng pH thường thấy đối với nước hồ, ao, sông, suối. 

Thí dụ Ì - Sự khử bởi nước | 

Khử bởi nước tương đương với oxi hoá nước (phản ứng (a) ở mục 8.7.1) là rất đáng chú 
ý trong công nghiệp và trong sinh học, trước hết là trong quá trình điện phân tạo thành H;, 
O; và trong sự quang tổng hợp của cây xanh. | 


Giá trị dương rất lớn E” = + 1,23 V của sự oxi hoá nước cho thấy nước là một chất khử 


không mạnh, “chỉ những chất oxi hoá tương đối mạnh, chẳng hạn như c Coàu 
E HA =+1,82 V, mới bị khử bởi nước giải phóng Ö› : 
4Co; ¿) + 2H2O ——>4Co„ +O„... +4HƑ E”°=0,59 V 


2“) ag)  “2(k) (aq) _ 
Giá trị E” đó rất gần với quá thế đã nêu ở mục 8.6.3 nên phản ứng xảy ra với tốc độ 
thấy được. Bởi vì phản ứng sinh ra H” nên dung dịch trung tính, hoặc bazơ sẽ có lợi vì giảm 


được nồng độ H”. Thật vậy : Nếu dung dịch trung tính, pH = 7 thì EÀ „„ ạ= 0,817 V 
2 2 h 4c 


(tính theo phương trình của đường thẳng z¿ hoặc xác định từ giao điểm của đường pH = 7 
với đường thắng ¿) nên thế của phản ứng trên sẽ là : E = 1,82 — 0,817 ~ 1V ; Nếu pH = 14 
thì đọ, l8" 0,404 V (tính hoặc xác định bằng đồ thị) nên thế của phản ứng trên sẽ là : 
E = 1,82 — 0,404 V ~ 1,42 V. Cả hai trường hợp, E đều lớn hơn quá thế rất nhiều, do đó 
_ phản ứng sẽ diễn ra với tốc độ lớn hơn. 
_ Thí dụ 2 : Sự oxi hoá bởi nước 
Phản ứng của các kim loại với nước trong nước nguyên chất hay trong dung dịch axit 
chính là phản ứng oxi hoá kim loại bởi nước hoặc bởi ion hidro, bởi vì phương trình tổng 
quát thuộc một trong các dạng sau : 


n+ n1 
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có - 


H 


+ n+ L 
Muy SP T1. ia Sở NI + 2(k) 


(aq) (aq) 2 

Theo giản đồ ở hình 8.10, khi thế khử chuẩn E” của kim loại mà âm thì kim loại bị oxi 

hoá bởi H” trong dung dịch axit IM giải phóng H;. Chỉ những kim loại có thế âm hơn 

- 0,413 V thì mới bị oxi hoá bởi nước (pH = 7), giải phóng Hạ. Chá trị - 0,413 V tính theo 

-_ phương trình của đường thắng b hoặc xác định từ giao điểm của đường pH = 7 với đường 
tháng ö. Tuy nhiên. vai trò của quá thế cần luôn được xem xét. 


S.7.3. ẢNH HƯỞNG CỦA QUÁ THẾ 


Trong thực tế, do quá thế của phản ứng oxi hoá - khử có nước tham gia (yếu tố động 
học) nên miền bền thực của nước được mở rộng hơn hán so với miền bền được xác định ở 
trên. Hai đường dốc nét đút, đường trên (z ) cao hơn 0,6 V so với đường E 


(O„/H,O)  đƯỜng 


dưới (b `) thấp hơn đường ỨẠH 0/H,) là 0,6 V, mới là những đường giới hạn sát thực hơn đối 


với miền bền vững của nước. Nói một cách khác, miền bền của các tác nhân oxi hoá hoặc 
khử trong dung dịch nước cũng được mở rộng ra như vậy. Kết quả là nhiều chất oxi hoá và 
chất khử vẫn có thể sử dụng trong dung dịch nước do tác động của yếu tố động học này, 
mặc dù nếu xét về mặt nhiệt động học thì các chất oxi hoá hoặc các chất khử đó không thể 


tồn tại trong dung dịch nước. Thí dụ, ion MnO„ với E_, đồ ›„ = l,31 V, clo có 
| | nO„/Mn 
lỘ) ^ , Mi Z ˆ .šN Z Ø ~ Di LG 
: = l,36 V, thâm chí ca nước oxi già có E = 1,77 V đêu năm dưới 
(CI,/2CL ) : Lên (H,O,/H,O) 


đường ¿` nên vân không oxi hoá được nước mà vẫn được dùng làm chất oxi hoá trong 
dung dịch nước. Còn Fe, Zn, Cr, Mn... có E” nằm trên đường b° (hình 8.10) nên cũng 


không khử được H›O, tức là vẫn bền trong nước. 


Như Vậy. những chất khử có thế khử nằm dưới đường dốc b` của hình §.I0 có thế khử 
nước thành H; với tốc độ đủ nhanh và những chất oxi hoá có thế khử nảm cao hơn đường a'` 
của hình 8.10. có khả năng oxi hoá nước thành Os với tốc độ đủ nhanh thì không thể tồn tại 
trong dung dịch nước. Điều này hoàn toàn tương tự như hiệu ứng san bằng của nước (xem 
mục 7.6) đối với axIt — bazơ. 


8.8.* CÁC GIẢN ĐỒ DỮ KIÊN THẾ 
Một số giản đồ đữ kiện thế tổng kết về độ bền nhiệt động tương đối của một dãy các 


hợp chất, trong đó nguyên tố ở các trạng thái oxi hoá khác nhau. Mỗi một giản đồ có một 
ứng dụng riêng. | 
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8.8.1. GIẢN ĐỒ LATIMER 


Gian đồ sự khử - thế khử đơn giản nhất đã được đưa ra bởi Wendell Latimer, một 
trong những người dẫn đầu việc áp dụng nhiệt nh học trong Hoá học Vô cơ. Giản đồ sử 
dụng kí hiệu : 


‡+m E°,V+*+n 


ẨÖÓx — Kh 
'Ở đây Ox và Kh là dạng oxi hoá và dạng khử của nửa phản ứng khử, +m và +n là số 


oxi hoá của nguyên tố, E” là thế khử chuẩn của nửa phản ứng đó (tính ra von). 


+7 +1l20 +5 
Thí dụ : Kí hiệu CIO, —— CI O; đà ¬" ứng với nửa phản ứng sau : 
= 0 _—_ 
CO 2 vaay + 2H) + 2e——CIO1 0 + H,©\p E =+l1,20V 
"—" "`... 
Còn với kí hiệu HCIO ——— Ca là tương ứng với nửa phản ứng sau : 


O — 
Z2HCIO,, + 2H + 2e—>CÌ, +2H;,Ou E =+l1,63V 

Nếu một nguyên tố có thể tồn tại ở một số trạng thái oxi hoá thì biểu diễn các thế 
chuẩn tra được từ các bảng tra cứu riêng rẽ thành một dãy theo các nửa phản ứng dưới dạng 
giản đồ Latimer sẽ rất thuận lợi và cho ta những thông tin rất có ích. 


Thí dụ giản đồ Latimer đối với đồng, bạc, sắt, ;, mangan, oxI, cÌo trong dung dịch axIt 
(pH=0) như sau : 


t2 0140 ?' gs0 „° 
Cu2t_:!52 cœụ+_ 9322 cụ 


" 


0,34 
+3 +2 +Í. 0 
_ _L67 | _ 
¬--- 198, + 0 
TC 0G. lóc Và c0 |) .UU.Lêg }. 
| 1722 | 
AgO —_—_— Ag.,O 
1.569 6" "T2og 52 1173 


28-CSLT... s : | 433 


+6 +3 "- 0 





Fe 0= KD... nh: Ee2† _—__ 042 Lạ 
| | | —0,04 - 
[Fe(CN)„--^°= —= l6 
0 " 1... ~ 
—0,125 -— +l 5] +1,76 
s50 080 <^e H0 
+7 tổ 4... +3 +] 0 — =] 


_ 1,175 CIO, _1.188 — 1,659 


| | 
CO; +lL201 đo +LI8Ð— HO; L674HclO t6 (Ị_+E338 


1,43 
1,468 
+7 +6 +5 +4 +3 +2 0 
l,51- 


| 1,75 


MnO; Ú.56 MnO?- 027 MnO} 427 MnO, 0,95 Mn?*t +15 Mn?! =llổ Mn 


1,23 





1,70. 


Giản đồ Latimer đối với sắt, oxi, clo trong dung dịch kiểm (pH = 14) như sau : 


+6 +3 ~ +2 ~ 0 
FeO?_ 0.72 Fe(OH),—35 Fe(OH), ~09Š6 re 


[Fe(OX),J*- 9.05 [Fe(OX),IÏ~ (OX: gốc oxalat) 
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l 


0 . —l - - “ T 
| —0,0649 HO; 0867 QoHr 
0,401 
+7 +5 ` +4 +3 +l 0 -Ì 
0,481 1,071 
NXSSESÔ° œwœui 


CO, 0374cio;_ 0225 — co; 0,681 co 0.421 1358 cỊ 


0,890 


Từ giản đồ Latimer của một nguyên tố trong hai môi trường ta thấy, đối với một vài 
trường hợp có sự khác nhau rất rõ giữa dung dịch axit và dung dịch bazơ, chẳng hạn như 
đối với oxoanion của photpho : 

Trong dung dịch axit : 
+5 +Ỉ 0 —3 


+3 | | 
—0,28 —0,50 0,508 p -0,063 
H,PO,_—>“ H;PO,_—— H,PO, —¬T P———— PH, 


"Trong dung dịch bazơ : PO,- =l12 HPOZ_ —L5/ H,PO, -205p 6.82 PH, 





Thí dụ này minh chứng cho một nhận xét quan trọng chung cho các oxoanion. Khi sự - 
khử chúng đòi hỏi loại bớt oxi thì cần tiêu tốn H”, vì thế tất cả các oxoanion trong môi 
trường axit là chất oxi hoá mạnh hơn trong môi trường kiềm. 

§.8.2. ỨÍNG DỰNG CỦA GIẢN ĐỒ LATIMER . 
a4) Dự đoán trạng thái oxi hoá bên của gu yên tố 


- Điều quan trọng nhất có thể rút ra từ giản đồ Latimer là thấy được trạng thái oxi hoá 
nào của nguyên tố là không bền và trạng thái nào là bên đối với sự tự oxi hoá - khử và 
hướng của sự chuyển hoá giữa chúng. - 


Ta hãy xét hai nửa phản ứng cạnh nhau trong giản đồ Latimer : 
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Khi ghép thành một phản ứng hoàn chỉnh thì xảy ra hai trường hợp : 


(1) Nếu E” (B/C) > E” (A/B) thì nửa phản ứng của cặp B/C tự diễn biến theo chiều 
thuận, còn nửa phản ứng của cặp A/B - theo chiều nghịch (mục 8.3.2). Điều đó cho thấy B 
là tiểu phân kém bền, nó có khả năng tự oxi hoá - khử thành A với số oxi hoá cao hơn và C 
với số oxi hoá thấp hơn. Người ta gọi đó là sự “d4; phán” (disproportionation). 

(2) Nếu E” (B/C@ < E” (A/B) thì nửa phản ứng của cặp B/C tự diễn biến theo 
chiều nghịch, còn nửa phản ứng của cặp A/B - theo chiều thuận. Điều đó có nghĩa : 
B là tiểu phân bền, tiểu phân A với số oxi hoá cao hơn sẽ phản ứng với tiểu phân C có số 
oxi hoá thấp hơn để tạo ra B với số oxi hoá trung gian. Người ta gọi đó là sự “hợp phân ” 
(comproporfionation). 


Thí dụ về sự dị phân 

Thí dụ ï : Từ giàn đồ Latimer của Cu (mục 8.8.1) ta thấy : E”(Cu”/Cu) = 0,52 V và 
E°(Cu“*/Cu”) = 0,16 V nên cả hai Ion Cu”? và Cu” đều nằm trong miền bền của nước, Cu” 
không oxi hoá và không khử được nước. Mặc dù vậy, Cu” vẫn là không bền trong dung 
dịch nước, bởi vì E°(Cu”/Cu) > E°(Cu“*/Cu”) nên Cu” có thể chịu sự dị phân : 


+ + O_ an: 
Cụ + Cu tao ——>Cu@ + Cu... E =036V 


Chúng ta có thể thấy bức tranh định lượng hơn về vị trí cân bằng của phản ứng trên dựa 
vào giá trị hằng số cân bằng :: 


nE° _ 0,36 


= _ skjj0".. 
0059 0,059 





Như vậy, xét về mặt nhiệt động học, phản ứng trên có thể xảy ra. Tuy nhiên 0,36 V 
không phải là quá thế lớn để cho phản ứng xảy ra với tốc độ thấy được ở điều kiện tiêu 
chuẩn. 


Thí dụ 2 : Từ giàn đồ Latimer của oxi (mục 8.8.]) ta thấy H;O; không bền trong dung 
dịch axit và bị dị phân thành H;O và Ô›. Thật vậy, ta xem xét hai nửa phản ứng và phản 
ứng tổng cộng sau : 


-HạOz¿ +2HÏ„„ + 2e ——> 2HạO E°= 177V 
HzO2¿„ — Q¿ ø + 2H” +2e E”=- 0,695 V 
ZH;O24¿) “ 2HO () kiểi O› (k) E” = 1,075 V 
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Phản ứng tổng cộng có thế khá dương nên về mặt nhiệt động học phản ứng tự diễn biến . 
_ thuận lợi. : | 


Thực tế, H;O; bị phân huỷ ngay ở điều kiện thường, nhưng xảy ra với tốc độ rất chậm, 
không thấy rõ. Khi có xúc tác hoặc khi đun nóng hay bị chiếu sáng thì xảy ra rất nhanh, đôi 
khi gây nổ. _ 

Thường thì các tiểu phân không bền về mặt nhiệt động (bị dị phân) là những sản phẩm 
trung gian của các phản ứng oxi hoá - khử và là nguyên nhân của những phản ứng chậm. 
Hiđropeoxit là một tiểu phân như vậy. Phần lớn các phản ứng oxi hoá bởi oxi phân tử xảy 
ra với sự tạo thành sản phẩm trung gian loại hiđropeoxit. Do vậy, mặc dù thế khử của cặp 
O; /H;O là 1,23 V nhưng thế khử 'hữu hiệu động học" chỉ khoảng 0,68 V. Hệ quả là các 
chất khử ở nửa phản ứng với thế khử trong khoảng 0,68 + 1,23 V phản ứng chậm với oxi. - 


Chẳng han, anion bromua với ¬ RE) bằng 1,05 V bị oxi hoá rất chậm bởi oxI, còn 
P; _ 


Iodua với có E_- bị bằng 0,54 V bị oxi hoá nhanh hơn. 


Đôi khi tiểu phân không bền trong giản đồ Latimer không thấy ngay được một cách dễ 
đàng. Hãy xem giản đồ đối với photpho trong dung dịch bazơ (OH_ IMI). 


+5 ~ +3 | +Ì _ ¬3 
3— —1 12 2- —1,57 m2 —0,89 _ 
PO" “ HPO; _ — H,PO, —“^=—— P„_— PHạ 


lon hipophotphit (H„ PO; ) là bền đối với sự dị phân thành photpho và photphit. Nhưng 


nếu xét nửa phản ứng hipophotphit-photphin và nửa phản ứng ti - Đo Sài như 
chỉ ra ở giản đồ đầy đủ dưới đây : 


+5 +3 _ +Í 0 c7 
PO} -Ll2 HPO7_ -lL37 H,PO;_-202 p_ =°52 PH, 






—l,1§ 





thì hipophotphit lại là không bền, bị dị phân thành photphin và phorphit : 
— 2— + 
3H,PO, ——> 2HPO; +PH,+H 


Trong thực tế, axit hipophotphorơ, ở trạng thái rắn, bị đun nóng đến 130 °C đã bị phân 
huỷ như sau : 
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Tương tự như đối với hipophotphit, khi xem xét giản đồ Latimer dây đủ thì lon 
manganat (VI) cũng là chất không bền và dễ bị dị phân thành Mn(VII) và Mn(1l) trong 
dung dịch axit theo phương trình phản ứng : 


= + 
SMnO „uy + SH —> 4MnO ưu y# Mn?' NÊN 4H,Oun. 
Phản ứng này được xem như hiệu của các nửa phản ứng khử sau : 
2- + về 
MnO ae +8H +4e——> Mi t8 Đa: E =l,?5V 
= | 0 _— 
4 MnO + 4e ——> 4MnO vu E =0,56V 


Hiệu số thế chuẩn là +1,19 V (thế khá lớn) nên sự đị phân xảy ra hoàn toàn. Thực tế là. 
không thể nhận được ion MnO“~ với nồng độ lớn trong dung dịch axit nhưng có thể nhận 
được trong môi trường bazơ. 


Thí dụ về sự hợp phân 


Đệ 2+,p„) › Nghĩa là Fe“† bền 


Thí dụ ] : giản đồ Latimer của sắt, ta thấy Eụ, cŠ* /Ee2*) > (Fe 


với sự dị phân, còn Fe” và Fe chịu sự hợp phân, tức là chúng sẽ tương tác với nhau để tạo 


ra Fe“". Ta kiểm tra điều đó bằng cách tính tổng của hai nửa phản ứng sau : - 


2Fe” + 2e => 2Fe” E°=0,77 V 
Fe -_> Fe” + 2e E°=0,44 V 
2Fe”+Fe -—> 3Fe” E”= I,21 V 


Thế của “h ứng tổng cộng bằng 1,21 V nên sự tâm phân xảy ra dễ dàng trong dung 
dịch nước. 


Thí dụ 2 : Từ giản đồ Latimer của Ag, ta thấy E9 <E” ` ,. Vì thế Ag” và 
(Ag °/Ag) ` (Ag?”/Ag”) | | 


AØ,„ cũng chịu sự hợp phân để tạo ra Ag” : 
AB“ @ + A8ó@œ —> 2A8 qø E°=I,18 V 


Đúng vậy, thế của phản ứng dương lớn chứng tỏ rằng Ag (II ) và Ag (0) chuyển hoàn 
toàn thành Àg (]) trong dung dịch nước. _ 


b) Tính thế khử chuẩn của các cặp oxi hoá - khử không gần nhau 
Một ứng dụng khác của giản đồ Latimer là từ giản đồ có thể tính thế khử chuẩn của 


các cặp oxi hoá - khử không gần nhau. Việc tính dựa vào mối liên hệ giữa AG” và E” của 
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quá trình và thực tế là AG” chung của n quá trình kế tiếp nhau bằng tổng AG” của n quá 


trình. Chẳng hạn, có thể tính E” của cặp A/D từ giản đồ Latimer như sau : 


E \A/B) B E®(B/C) C E (c/p) 


(+n,€) (+n.e) (+n;€) 
A + nịe —>B AG tA/B) =—nIFE tạ/m): 
B + nạe —> C _ AG tG ¬ =—n;FE te 
C + nạc —> Ù _ AG tc/ =-nạF E cm 
A + (ni+nz+n;)e —> Ð AG \A/p) = AG (A/gytAG (pcy+AG (c/py 


=— (n,+na+m).F.E \A/py 
-F(n,Ef(A/B) +n›E (g/C) +nsE (C/p)) = —F(ni +n›+ nạ)E” (A/D) 


n"ịạ tnạ +12 


Ồ 
E'(A/p= 


Thí dụ Ú : 
-_ Tính E” đối với quá trình khử HCIO;› đến Cl' trong dung dịch axit. 


Từ giản đồ Latimer của clo ta viết được các bán phản ứng và phản ứng cần xác định thế 
chuẩn như sau : _ 


HCIOz„uy + 2H*Q, + 2e — HCIO/„ + H;ạOqp E°= 1,674 V 
HCIO,„„ + Huy + le — 2C; q&) † H;O,; E” = 1,630 V 
„Ch lðy*Ê l c— Cây E° = 1,358 V 
_HCIOz„ạ + 3H Qui t 4e — CHa + 2H2O ạ _E°4HCIO//CI)? 


Áp dụng cách tính trên ta viết được : 


E9 _ Ettcios / HCIO)ˆ2 + E  (ŒICIO/C1;) gũ E (œ› /2Cï ) 
(HCIO2 /CI ) _ 2.1-/Ï'4- Ï 
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(2.1,674)+1,63+1,358 


Vậy: — E”(HCIO;/CI )= P = 1,60 V 
Thí dụ 2 : Tính E” của quá trình khử.H;ạPO; đến PH: trong môi trường kiểm : 


- Từ giản đồ Latimer của P trong môi trường kiểm ta viết được các phản ứng sau : 


HạPO; + e —> TP: + 20H. 5 _ E°=- 2,05 V 
TP: + 3H/O + 3e > PH; + 30H _ E=-0.89V 
H;PO; + 3H;O + 4e —> PH; + 5OH: SN TS /PHUE ? 
Vậy (H;PO3/PHạ) = NNNG: Bi Sài 


€) Dự đoán sản phẩm phản ứng 


Một áp dụng mới của giản đồ Latimer là có thể tiên đoán sản phẩm phản ứng của các 
chất chứa những nguyên tố có một vài trạng thái oxi hoá. Thí dụ xem xét phản ứng của 
anion iođua với pemanganat trong dung dịch axit. Các giản đồ Latimer của các nguyên tố 
có liên quan cho dưới đây : 





_ | 
+7 +5 +Ï Jảm...ẻ¿ -Ì 
- ã 5 - 
H;IO, +1,70 IO; +l]1,14 HOI +l,45 Ệ +0, HT 1 
| +1,20 
J7 +6 “42 -: +3 +2 0 
` _ +0.56 `2 97... (01/05 „ +l50 —1/18 
MnO; NO” 2S Mnôs CS NMN?5 W6 Nhi 
+1.70 ¬ | | b5 


“` acc. : ".. ¬ 
Từ giản đồ ta thấy 3 tiểu phân không bền đối với sự dị phân là HOI, MnO+_ và Mn”. 
Ngoài ra, Mn cũng không bền trong môi trường axit nên ta không cần xét đến chúng. Do 
đó giản đồ cần xem xét có dạng đơn giản như sau : 


+l,70 008... .. 


H;lO, lẽ  Í 


+L70- TE 


MnO4—————MnO; Mn“” 
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Nếu phản ứng giữa iodua và pemanganat tiến hành sao cho iodua dư (nhỏ từng giọt 
pemanganat vào dung dịch axit iothidric) thì khi đó sản phẩm của phản ứng cần phải phù 
hợp với sự hiện diện của ion iođua. Do đó iođat không thể hình thành được, bởi vì nó sẽ tác 


dụng với iođua để tạo thành ion I‡ (sự hợp phân). Tương tự, mangan đioxit cũng không 
hình thành vì nó có khả năng oxi hoá iođua. Vì vậy phản ứng tổng cộng sẽ là : 
15 + 2MnOx + 16H” -> 5l; + 2Mn” + 8H;O 

Nếu phản ứng tiến hành sao cho pemanganat dư (nhỏ từng giọt dung dịch iođua vào 

dung dịch pemanganat đã được axit hoá) thì sản phẩm của phản ứng phải phù hợp với sự 

hiện diện của pemanganat. Do đó ion mangan Mn“" không thể hình thành vì nó sẽ phản 

_ Ứng với ion pemanganat tạo ra mangan đioxIt (sự hợp phân). lođua cũng sẽ không bị oxi 


hoá hoàn toàn đến ion ly vì ion lạ có khả năng khử ion pemanganat. Sự thực là các nửa 


phản ứng H;IO, — IO+ và MnOa -MnO; có thế với độ lớn tương tự nhau nên làm phức 
tạp thêm vấn đề. Do vậy ta thấy ion iođua không bị oxi hoá hết đến iođat hoặc axit peiodic 
mà tới hỗn hợp các sản phẩm : 


I + 2MnO¿ + 2H” —- IO; + 2MnO; + H;O 
3I + 8MnOx + IIH” + 2H;O — 3H;IO, + 8MnO› 


_ Cần chú ý là khi lượng dư các chất phản ứng thay đổi thì có thể dẫn tới các sản phẩm 
khác nhau. 


S.8.3 GIẢN ĐỒ FROST 


nE, V 


Hình 8.11. 

. Giản đồ Frost đối với nitơ : 

. Độ dốc càng lớn thì thế khử chuẩn 
của cặp X(N}/X(0) càng cao. 
Đường nét liền ứng với điều kiện 
tiêu chuẩn (pH = 0), đường nét đứt ứng 
với pH = 14. 
Nửa hình tròn phía trên chỉ ra độ dốc của 

__ các cặp Cu”'/Cu, Zn'/Zn và nhấn mạnh 

răng độ dốc đối với cặp 2H°/ H; là bằng 0. 





-J —2 -†1 0 + +2 +3 +á +5 
Số oxi hoá 
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Giản đồ Frost đối với một nguyên tố X là đồ thị sự phụ thuộc của nE” đối với các cặp 
X(N)/X(0) vào số oxI hoá N của X. Giản đồ Frost là một đường gấp khúc nối các điểm 
tương ứng với thế của các cặp. Nhờ đó có thể dự đoán nhiệt động học về phản ứng của , 
những cặp bất kì có trong giản đồ bằng cách so sánh độ dốc của các đoạn thẳng. Hình 8.I 1 
giới thiệu giản đồ Frost đối với Nạ. 


Để hiểu được cách xây dựng giản đồ Frost, ta hãy xét một trường hợp đơn giản là xây 
dựng giản đồ Frost đối với oxi từ giản đồ Latimer. 


0,70 - : 


- d2 


Số oxi hoá của O là 0, —1 và —2 trong 3 tiểu 
phân trên. Đối với sự thay đổi số oxi hoá: từ 
0 —> —1 (từ O; đến H;O›) E” = 0,70 V và n = -l 
nên nE” = - 0,70 V. Vì số oxi hoá trong HO là 
-2 và E” đối với sự hình thành nước H;O là 
+1,23 V, nên nE” = -2,46 V. Các kết quả đó 
được vẽ trên hình 8.12. Hãy xem xét đoạn nối 
HO; và H;O. Ở điểm tương ứng với số oxi hoá 
là —1 thì nE” = - 0,70 V, ở điểm tương ứng với. 
số oxi hoá là -2 thì nE° = -2,46 V. Vậy sự 
= đc ị 0 chênh lệch đó là —1,76 V. Sự thay đổi số oxi hoá 
vang đợi tin miện, ——— RrHẠO; đến H,O là ~L. Do đố E” đối vớ cặ 
trong dung dịch bazơ (đường nét đứt). H;O./H;O là (— 1,76 V) /(—l) = + 1,76 V là 
phù hợp với giản đồ Latimer. 





8.8.4. SỬ DỤNG GIẢN ĐỒ FROST 

Tính tiện lợi của giản đồ Frost có thể thấy khi sử dụng chúng. 

Chất oxi hoá trong một cặp với độ dốc dương (E° dương hơn) thì có khả năng bị khử. 
Chất khử của cặp với độ dốc kém dương hơn (E7 kém dương hơn) thì có khả năng bị oxi 
hoá. Thí dụ, đường nối axit nitric đến các hợp chất có số oxi hoá thấp hơn ở hình 8.I1 cho 
thấy, axit nitric là chất oxi hoá tốt trong điều kiện chuẩn. Nếu so sánh độ dốc của cặp 
Cu“”/Cu cho ở nửa hình tròn phía trên Ôn 8.11 với các cặp chứa nitơ ta thấy hệ 

HNOz/NO có độ dốc dương hơn so với Cu” ”/Cu, do đó HNO-: có thể oxi hoá Cu —> Cu” 

Giản đồ đó cũng chỉ ra, độ dốc hầu như là không đổi đến tận N›, có nghĩa là, N› có thể 
là sản phẩm nếu như dùng dư Cu. Tuy nhiên chúng ta không nên quên rằng còn có những 
giới hạn về động học đối với sự tiên đoán nhiệt động học và các giới hạn động học thường 
là chung đối với sự oxi hoá - khử của các nguyên tố họ p. Trong trường hợp này, N; tạo 
thành rất chậm và NO là sản phẩm khi đun nóng Cu với axit nitric. 
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=.. Một ion hoặc một phân tử (B) ở giản đồ Frost là không bền, chịu sự dị phân nếu 
nó nằm ở phía trên đường thẳng nối 2 tiểu phân trước nó (A) và sau nó (C). Điều đó được 
chỉ ra trên hình (8.13a), ở đó cho thấy năng lượng Gip trung bình của hai tiểu phân (A và 
C) thấp hơn năng lượng Gip của chất (B) có số oxi hoá trung gian giữa chúng và do đó B 
không bền đối với sự dị phân. Thí dụ : 


HO; ở hình 8.12 (đường nét liền) là không bền so với H;O và O;. Tuy nhiên, sự dị 


phân của HO; ở điều kiện thường là rất chậm vì sự tạo thành O› chậm (xem mục 8.6.3). 


NH;OH ở hình 8.11 (đường nét đứt) là không bền so với NH¿ và N›. Nhưng do tốc độ 
chậm (yếu tố động học) ngăn cần sự sản sinh ra Na. Thực tế là NHOH kém bền, ở nhiệt độ 
thường bị phân huỷ chậm. Nếu đun nóng hoặc chưng cất ở trong chân không, nó phân huỷ 
nhanh thành N›s, NHạ, H;O, N:O. Khi đun trên 100 ”C, nó có thể gây nổ. 


Hình 8.13. 

a) Trường hợp B' không bền 
đối với sự dị phân 

b) Trường hợp A và B 

hợp phân thành B 





=. Mội chất (B) nằm phía dưới đường thẳng nối hai tiểu phân trước (A) và sau nó 
(B) trên giản đồ Frost thì bền hơn 2 tiểu phân A, C đó, bởi vì năng lượng Gip trung bình của 
B thấp hơn (hình 8§.I3b). Theo đó, phản ứng hợp phân của A và C là thuận lợi hơn về mặt 
nhiệt động. Chẳng hạn, N trong NHạNO;¿ có 2 số oxi hoá là -3 và +5. Bởi vì N2O (có số - 
oxi hoá của N là +l, là trung gian giữa -3 và +5) nằm ở phía dưới đường thẳng nối NH/¿ 
với NO; , nên có khả năng xảy ra phản ứng hợp phân của NH¿ với NO; tạo ra NO như sau : 


NH¿ +NO; —> N;O + 2H;O 
Tuy phản ứng trên không phải dễ dàng xảy ra, nhưng khi đã được khơi mào (thí dụ đun 
_ nóng) thì lại trở thành phản ứng nổ. Thực tế, người ta thường dùng NHựNO; làm thuốc nổ 
để phá đá thay cho đỉnamit. Gần đây, bọn khủng bố đã dùng NH„NO; làm mìn để phá hoại. 
: Khi 3 điểm ứng với 3 chất nằm gần như thẳng hàng thì không có chất nào 
trở thành sản phẩm chính yếu. Thí dụ : NO, HNO; và N;O, ở hình 8.11, vì thế 3 phản ứng 
sau đều có vai trò quan trọng trong công nghiệp tổng hợp HNO2: bằng cách oxi hoá NH: : 
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3HNO;„ —> HNO+(¿u) + 2NOẠ, + HO (nhanh) 


2NO; (k) + HaO —> HNO4 (2u) + HNO2¿¿ NGHẬH) 


Ta xét tiếp một thí dụ về việc 
sử dụng giản đồ Frost phán đoán 
độ bền của các Ion. 


Hình 8.14 là giản đồ Frost 
đối với mangan. 


+6 


nE, V 


HMnO, 


a) Hãy nhận xét về độ bền 


? 3+ 
của Mn 


b) Khi MnO, được dùng làm 
chất oxi hoá trong môi trường 
axit, thì số oxi hoá của Mn trong 
sản phẩm là bao nhiêu 2? 

Trả lời : 

a) Mn”” nằm phía trên đường 
nối Mn“” và MnO;. Nó sẽ bị 





đị phân : 
3+ 
0 +] +2 +3 +4 +5 +6 +7 sen - nh = 
| Số oxi hoá _=>Mn”” + MnO;› + 4H” 
Hình 8.14. Giản đồ Frost đối với Mn trong môi trường axit. | Vì đó là kiểu chuyển c1 


electron nên phản ứng xảy ra 
tương đối nhanh. 


b) Trừ chất rắn MnO›, các tiểu phân với số oxi hoá trung gian giữa HMnO/ và Mn“” 
đều nằm phía trên đường nối P2 tiểu phân đó. Vì thế chúng đều bị dị phân thành Mn“” và | 
MnO,, nhưng Mn“” là sản phẩm dự kiến. MnO› vẫn còn là chất oxi hoá mạnh vì độ dốc 
tới Mn“” của nó lớn hơn so với độ dốc từ HMnO; xuống HạMnO¿. Điều đó làm cho phần 
lớn các tiểu phân khử được MnO, thì cũng khử được MnO;. Cực tiểu tại Mn“” biểu diễn 
sản phẩm chung trong dung dịch axIt có số oxI hoá là +2. 


Giản đồ Frost cho ấn tượng nhanh về tính chất hoá học của một nguyên tố. Ta sẽ sử 
dụng nó thường xuyên khi xem xét tính chất oxi hoá - khử của các thành viên của mỗi 
nhóm nguyên tố. Còn để tính toán bằng số thì giản đồ Latimer và các bảng dữ liệu tỏ ra 
thuận lợi hơn. 


444 


5.8.5. GIẢN ĐỒ FROST CÓ ĐIỀU KIỆN 
Trên đây ta đã xem xét giản đồ Frost trong dung dịch ở pH = 0. Chúng ta có thể xây 
dựng giản đồ đó ở các điều kiện khác. Thí dụ ở pH = l4. 
Thế khử trong dung dịch ở pH = 14 QUỢC gọi là thế bazơ và kí hiệu là SN Đường nét 


đứt ở giản đồ Frost (hình S, 11) là dựa vào thế đó. Trên giản đồ ta thấy NO; nằm ở phía 
dưới đường thắng nối các tiểu phân cạnh nó, vì thế nó bền. Thực tế cho thấy người ta tách 


được các muối nitrit kim loại nhưng không có thể cô lập được HNO¿. 
Thế khử trong dung dịch trung tính (pH = 7) được gọi là thế trung tính và kí hiệu là 
LIỀN) . Chúng đặc biệt quan trọng đối với những phản ứng hoá sinh bởi vì các dịch lỏng ở các 


tế bào là những môi trường đệm ở pH ~ 7,0. Thế bazơ và thế trung tính đều có thể dùng để 
xây dựng giản đồ Frost và đều có thể được vẽ trên cùng một giản đồ như ở hình 8.I 1 và 8.12. 


Thí di : Sử dụng các giản đồ có điều kiện. _ 
KNO; bên trong dung dịch bazơ, nhưng khi dung dịch đó bị axit hoá thì có chất khí 


thoát ra chuyển thành khí màu nâu trong không khí. Sử dụng giản đồ ở hình 8.11, hãy giải 
thích bằng phản ứng hoá ti 


Cái - 

Ở hình 8.11 (đường nét đứt), ion NO; nằm ở phía dưới đường thẳng nối NO và NO;. 
Nó bền đối với sự dị phân, khi axit hoá thì tạo thành HNO¿. Ba tiểu phân NO, HNO; và 
N2O¿ nằm trên một đường thẳng chứng tỎ chúng đều có mặt trong cân bằng. Vì HNO› nằm 


ở trên đường nối HNOs với NO nên nó không bền và bị dị phân tạo ra HNOa và NO theo 
phương trình phản ứng : 


3HNO;, —> HNO + H›O + 2NO 


Đồng thời, trong dung dịch, các tiểu phân có số oxi hoá +4 nằm cao hơn nên cũng có 
xu hướng đị phân thành HNO4, HNO› và NO như sau : _ 


2NO;+HạO -> HNO; + HNO; 
NOz+HạO  —> HNOa+NO 

Khí NO thoát ra tác dụng với oxi không khí chuyển thành TP mầu nâu : 
2NO+O; _> 2NO,_ˆ 

Vì NO thoát ra khỏi dung dịch nên nó không bị dị phân thành N;O và HNO-:. 
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8.9.* KHUYNH HƯỚNG BỀN CỦA CÁC TRẠNG THÁI OXI HOÁ CỦA KIM LOẠI 


Ngoại trừ họ s và nhôm ở họ p, các nguyên tố kim loại-thường có nhiều số oxi hoá. 
Chúng ta chú trọng đến các ion aqua (phức chất aqua) và các oxit tiếp xúc với HO. Cần 
nhớ rằng sự thay đổi các phối tử quanh Ion kim loại trong dung dịch cũng như sự tạo thành 
hợp chất ở thể rắn khác so với oxit đơn giản, cũng đều ảnh hưởng đến khuynh hướng mà ta 
đang xem xét. Tuy nhiên các khuynh hướng chung nhất không chỉ liên quan tới oxit mà 
còn liên quan tới florua, clorua và các hệ phối tử cứng khác. Chúng cung cấp một cơ sở tốt 


để hệ thống hoá hoá học của các ion kim loại. 


8.9.1. CÁC KIM LOẠI HỌ d 


+8 


_ nE,V 


+4 


+2 


~2 


—B 





0 + +2 tả t4 tô +ô +7 
Số oxi hoá 


Hình 8.15. Giản đồ Frost đối với dãy thứ nhất của các nguyên tố họ d trong 
dung dịch axit. Đường nét đứt nối các tiểu phân mà kim loại ở số oxi hoá nhóm. 
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Số oxI hoá 
cực đại của các 
nguyên tố từ 
nhóm IHHB đến 
nhóm VIIIB bằng 
số thứ tự của 
nhóm (và bằng số 
electron hoá tr)). 
số "oxi hoá 
nhóm" đó là bền 
nhất đối với những 


nguyên tế ở phía 


trái của dãy d thứ 
nhất, thí dụ Sc bền 
trong dung dịch 
nước chỉ ở ®% 
(HU. — Khuynh 
hướng bền của các 
số oxi hoá nhóm 
được biểu diễn bởi 
giản đồ Frost (Ở 
hình 8.15). Số oxi 
hoá nhóm đối với 
$%c, T¡ và V nằm ở 
phần dưới của 
giản đồ chứng tỏ 
rằng chúng tương 
đối bên. Ngược lại 
số oxi hoá nhóm 
của các kim loại 
nhóm VỊB và 
VHEB như Cr, Mn 
lạ năm ở phần 
phía trên của giản 
đồ, chứng tỏ rằng 


chúng dê dàng bị khử. Số oxI hoá nhóm cực đại đạt được ở nhóm VIIIB, nhóm IB và IIB 
của chu kì 4 (với Fe, Co, Ni, Cu và Zn). Các clorua có thể được điều chế đối với các kim 
loại đầu dãy, với số oxi hoá nhóm của chúng như ScC]: và TICH,. Đối với các kim loại như 
V (nhóm VB) và Cr (nhóm VTIB) thì cần phải chất oxi hoá mạnh hơn như F mới đạt được số - 
oxI hoá nhóm, tức là tạo thành VEFs và CrF¿. Ngoài các kim loại nhóm VIB ra, trong chu kì 
4, ngay cả F cũng không tạo ra được florua kim loại với số oxi hoá nhóm. Sự thiếu vắng các 
hợp chất MnE+ và _ là do cả yếu tố không gian và cả yếu tố khó đạt tới trạng thái OXI 
hoá cao. 

Ở chu kì 4, độ bên của số oxi hoá + 2 tăng từ trái sang phải. Thí dụ, M(I) như Ti”, 
V'” và Cr”. đễ bị oxi hoá bởi nước, chúng đều không bên đối với sự oxi hoá bởi H”: 

AM”. (ad) 2H” đài S> 2V”? (aq THạạy — E ` =0,26 V 
Trừ Cr, ta thấy trạng thái oxi hoá +2 như Mn”, Fe”, Cof”, Ni” và Cu”, là bên với 


nước. Thực tế, đối với Ni và Cu chỉ có ion aqua M(TI). Đối với Co cũng tương tự như vậy vì 
Co(III) bị khử nhanh bởi nước thành Co (TT). 


: + o_—_ 
4Cof") +2H2Ojp —»4Co?h +2 + 4H” E°=+0,69 V 


Từ nhóm IVB đến nhóm VIIIB, độ bên của số — +3 
oxi hoá cao nhất tăng từ trên xuống dưới. Nhóm _ 
crom minh hoa cho điều đó (hình 8.16). +2 


nE, V 


Œr (VI) nằm cao hơn Mo (VD và W (VD_- 
chứng tỏ số oxi hoá cực đại bền hơn ở các kim loại 


†‡ 


nặng hơn trong nhóm. Giản đồ này cũng cho thấy 
sự thay đổi lớn nhất về độ bền của trạng thái oxi 
hoá cực đại là ở giữa đấy thứ nhất. Do đó Cr (VD ở : 
dạng đicromat là chất oxi hoá mạnh trong môi 





trường axit, trong khi đó MoOa và WO; thì không. : 
v ` Z, « ` Ồ ` ——- 
Gian đồ Frost đối với Mo và W hầu như là băng 0 t1 +2 tì +4 _ : +ê Sân 
. _ n. „ ào oxi hoá 
phăng (hình 8.16) là do số oxI hoá +3 ở Mo và \W 
` ¬". : Hình 8.16. Giản đỗ Frost đối với nhóm 
không bên đặc biệt như ở Cr. crom trong dung dịch axit 


8.9.2. CÁC KIM LOẠI NHÓM IB, IIB VÀ CÁC KIM LOẠI HỌ p 


Các kim loại ở nhóm IIB, IIA, IVA và VA thể hiện khuynh hướng bền tương phản rất 
rõ rệt với những điều trình bày ở mục trên. Zn (nhóm IIB) và Ga (nhóm IIIA) rất dễ bị oxi 
hoá hơn so với Cu (nhóm IB). Đặc tính khó bị oxi hoá phát triển dọc theo họ d nhưng lại 
không xuất hiện ở nhóm IIB. Điều đó thấy rõ ở thế khử của Zn (- 0,76 V) và của 
Cu (0,34 Vì). " " 
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Mặc dù ở họ d, trạng thái oxi hoá cao là bền đối với các kim loại nặng hơn trong nhóm, 
nhưng ở họ p thì ngược lại. Hình 8.17 cho thấy số oxi hoá nhóm là bền đối với Ga chứ 
không phải là TÌ và số oxi hoá bền ở TI là +1, nhỏ hơn 2 so với số oxi hoá nhóm. 


Xu hướng ưu tiên trạng thái oxi hoá thấp 
đối với các kim loại nặng hơn trong nhóm là 
do hệ quả của sự khác biệt lớn hơn về năng 
lượng giữa các obitan s và obitan p của các 
nguyên tử nặng đã làm khó khăn cho việc 
hình thành liên kết, nên có sự giảm độ bền 
của các liên kết trong dãy các hợp chất đó. 
Thí dụ năng lượng của liên kết trong dãy hợp 
chất GaC]:, InCl:, TICl: tương ứng là 212,5 ; 
205,8 và 153,1 kJ/mol. Do vậy TÌ (ID, Pb (I), 
Bi (IH) là những trạng thái oxi hoá ưu tiên 


+3 


+2 


nE, V 


+1 





~2 Z*® z. La \.) “ , ..° r.* -“ 

0 rợ t2 HỘ đối với các nguyên tố đó. Khi ĐI ànG thái số 

Số oxi hoá oxi hoá nhóm, các nguyên tố đó trở thành 

Hình 8.17. Giản đồ Frost đốivớicác  — chất oxi hoá mạnh, chẳng hạn như T1 (H]), 
kim loại họ p nhóm gail Pb (IV) và Bi (Vì). 


8.9.3. CÁC KIM LOẠI HỌ LANTAN 


Các kim loại họ lantan thường có các electron hoá trị là 5dÌ6s” nên số oxi hoá +3 của 
chúng đều bền và quan trọng nhất. Không có sự giải thích đơn giản cho sự giống nhau đó 
bởi vì các tính chất khác của chúng lại có thể khác nhau rất đáng kể. Thí dụ, bán kính của 
các ion M”” biến đổi rất ngược nhau, từ 118 pm ở La”” đến 85 pm ở Lu””. Sự giảm 28% về 
bán kính đó dẫn tới sự tăng mạnh enfanpI hiđrat hoá dọc theo dãy lantan. 

Sự phân tích chỉ tiết cho thấy có sự loại bỏ ngẫu nhiên những khác biệt về sự thăng 
hoa, sự hidrat hoá và sự ion hoá trong chu trình Bom - Haber đối với sự hình thành ion aqua 
của các nguyên tố họ lantan. Điều đó trùng khớp thực tế là : thế đối với sự khử La ” thành 
La ở đầu dãy là — 2,38 V và khử Lu”” thành Lu (ở cuối dãy) cũng gần bằng như vậy, là — 2,30 V. 

Ngoài sự giống nhau đó, có một vài trạng thái oxi hoá điển hình (bảng 8.4) rất thường 
thấy khi ion có thể đạt tới phân lớp f trống (f”), điền một nửa (f) hoặc điền đây (f). Điều 
đó là tương tự như sự bền vững của phân lớp d trống (d'), điển một nửa (đ `) và điển đây 
(d'°). Do đó Ce”? (f) có thể bị oxi hoá đến Ce'? (f”). Vì vậy Ce ngoài số oxi hoá bền là +3 


` Z ~Z ˆ ” ~ ¬N. ` tÀ 4+ ` ^Z . ” ˆ ˆZ° .r° 
còn có số oxI hoá +4 cũng điển hình. Tuy nhiên Ce ˆˆ là chất oxi hoá khá mạnh. Đối với Eu, 
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ngoài số oxi hoá +3, còn có số oxi hoá +2 cũng khá điển hình vì tương ứng với cấu hình f. 
Do đó Eu dễ dàng khử nước. | 
Bảng 8.4. Mật vài trạng thái oxi hoá và thế của một số kim loại họ lantan 


Z | Các tiểu phân và E” (V) | 


1,76 =7 144 


58 Cc*Œ°) Ce**{b —————————  (Cc 
¬ _ _ _Prt Đế cài : Pr 
60 Nđ”() =...." Nd”(® .”.. 
62 _ Sm ?() = Sm“(® “_.“.. 
63 " Eu”*(f6) =— Eu“ứ') Bh.. 00 Eu 
65_„ Tb°(”) =—. Tb`*(fŠ) ————>*>*——_————. Tb 
6 ~ _ Dy ®đ) Chn Sóc Dy ("9 —— Dy 
69 _ Tm`*(f12) — TU — Tê) _ _ mu) — mm 
70 ' YbŠ*f13) =Ï,05.. YVb2(fl4) —— 20 — Vb 


Đối với các kim loại nhóm tecbi cũng có hiện tượng tương tự, thí dụ Tb, ngoài số oxi 
hoá bền +3 còn có số oxi hoá +4, Yb ngoài số oxi hoá +3 còn có số oxI hoá +2 cũng tương 
đối đặc trưng vì tương ứng với các cấu hình -electron bền hơn. 


8.9.4. CÁC KIM LOẠI HỌ ACTINI 

Đối với các nguyên tố họ actini, ngoài Th và Pa, nói chung số oxi hoá +3 là bền. Tuy 
nhiên, khác với họ lantan, các nguyên tố đầu dãy actini có số oxi hoá biến đổi nhiều. Giản 
đồ Frost (hình 8.18) cho thấy, các số oxi hoá cao hơn +3 là bền đặc trưng đối với Th, Pa, U 
và Np. Đối với Th, số oxi hoá +4 là bền nhất. Còn với Pa, U, NÑp và Bk tạo ra các cation 
M” ở trong dung dịch, riêng Am và Cm chỉ thể hiện số oxi hoá +4 trong các phức chất floro. 
29-CSLT... | | : 449 


Đối với Pa, 


| : _ SỐ OXI hoá +5 
: _ | _ _ cũng bền, còn 
s. | _ | với U, Np, Pu và 
| Am có ở số oXI 
: Ao th ¬"-- U hoá +5 trong 


một vài hợp 
chất, thí dụ, chủ 
yếu là các Ion 


thắng MO; có 


c2 


'?†ZT(Z 


nE, V 


N Pu | 
: mặt trong dung 


dịch nước. 

Đối với U, 
Np, Pu và Am 
còn thể hiện cả 
B Cí số oxi hoá +6. 

Đó là các I1on 

2 h Sế 
MO”” chu yếu 
trong dung dịch 
nước và hợp chất 


ÔNG 
-2 | 
-4 | 
đẻ Md No vỚI ÍÏo MFE¿. 


0123456 0123456 0123456 Trong dung 
Số oxi hoá dịch nước, độ bên 





Hình 8.18. Giản đồ Frost đối với một vài kim loại họ actini — - của các ion: MO; 
| | tăng theo dãy : 
+ + + _ + 
_ UO¿; — PuO, — AmO, —NpO; 
` ^ ^ lv Ø k “ %¿ dễ 
còn độ bên của các Ion MO°2” tăng theo dãy : AmO2” — PuO2ˆ —N pO;_ —UO?Z". 


Hình 8.8 còn cho thấy, trong dãy actini khi số hiệu nguyên tử tăng thì M(II) trở nên 
bền vững hơn so với các trạng thái oxi hoá cao hơn, và trạng thái M(III) là chủ yếu Ở Các 
nguyên tố từ 9ó đến 100 (Cm, Bk, CẾ, Es và Em) Do đó những nguyên tÓ này giống với 
các latanIt. 


Thí dụ về việc phán đưới khuynh hướng bền oxi hoá - khử : 


Trên cơ sở khuynh hướng bền oxi hoá - khử trong họ d, hãy đề nghị những Ion M(TI) 
aqua thích hợp dùng làm tác nhân khử trong hoá học phân tích. 


Trả lời : Bởi vì số oxi co nhóm là bền vi Đào các nguyên v đầu . 3d, nên các tác 
l ^ La + , ^^ . | 2+ 

nhân Khử thích hợp gồm TT” (aq)° bã (aq) Và Cr” (aq)- Cấc Ion Mn“” (an)" Fe“ (aq) là chất khử 
tương đối yếu. Các ion Co” quy, Ni” (aq) Và Cu” (aq) không bị oxi hoá trong nước. 
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Š-l. 


Š-2. 


Š-3. 


ö-4. 


BÀI TẬP 


Cân bằng các phương trình phản ứng sau theo phương pháp cân bằng số oxi hoá và 
phương pháp ion — electron : 


1) AIl+ Fe:O, — Al;Oa + Fe 

2) FeS5S +O; Fe;O› + SO; | 
3) Mg + HNO;(loãng) — Mg(NOa); + N;Ÿ + H;O 

4) NaOCI + KI + H;SO, — NaCl + L + K;SO, + HO 
53) KMnO, + HCI — MnCl; + Cl; + KCI + HO 


Cho thế khử chuẩn của các phản ứng : 


Phản ứng | —E°V 
2,07 

O; + 2H” + 2e HO, + S0 : 
| 2 1,77 
H;ạO; + 2H” +2e = 2H;O. 1,63 
2HCIO + 2H” + 2e  Cl: + 2H;O Ö__ 129 


| 0,94 
2HNO; + 4H” + 4e — N;O + 3H;O | 


NO; + 3H” + 2e — HNO; + H;O 


Hãy sắp xếp các chất khử và các chất oxi hoá trong các cặp oxi hoá - khử đã cho 
theo trật tự tăng dần lực khử và tăng dần lực oxi hoá. Giải thích. 
Cho phản ứng oxi hoá - khử sau : 


Zn¿ + Pb'' — Zn” + Pbụy 


1) Viết nửa phản ứng là phản ứng oxi hoá và nửa phản ứng là phản ứng khử. 


2) Viết 2 cặp oxi hoá - khử của phản ứng oxi hoá khử trên và sơ đồ của PHI: tạo 
thành từ 2 cặp oxi hoá - khử đó ở điều kiện chuẩn. 


3) Tính sức điện động chuẩn E° của pin. 
Đáp xố : 3) F” = 0,63 V. 


_ Chú ý : Các giá trị của thế điện cực chuẩn dùng cho các bài tập xem ở bảng 8.I. 


Cho sơ đồ của các pin như sau : 


7 Crịcr” Cu (+) 








Cu 2+ 





Ạ Mn“*,H† 
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6-5. 


8-8. 


8-10. 
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1) Viết phương trình của phản ứng xảy ra trong các pin. 

2) Tính sức điện động chuẩn E° của các pin. 

Đáp số : 2) Đối pin (a), E° = 1,08 V ; đối với pin (b), E°= 0,71 V. 

Hãy chỉ ra những chất nào trong các chất dưới đây có khả năng oxi hoá ion Br_ 
thành Br; ở điều kiện chuẩn : Cl;, H”, Fe”?, MnÔ¿. 

Viết phương trình phản ứng và giải thích. 


Đáp số: C]; và MnOx. 


. — Hãy chỉ ra những kim loại có thể đẩy Ag ra khỏi dung địch AgNO:. 


Đáp số : Đó là những kim loại đứng bên trái của Ag trong dãy hoạt động hoá học 
của các kim loại, nhưng không tương tác với nước ở điều kiện thường, ví dụ Zn, Fe, 
Cu... : 


Tính hằng số cân bằng của các phản ứng sau ở điều kiện chuẩn : 

1) 2Fe”? + Sn”” —› Sn"f + 2Fe?* 

2) 5Fe”'+ MnO¿ + 8H" —> SFe' + Mn” + 4H„O 

Đáp số : 1) K= 10?! ;2) K= 1L 

Tính sức điện động của pin khi ghép một điện cực gồm một thanh kẽm nhúng trong 


dung dịch Zn 0,1 M với một điện cực gồm một thanh đồng nhúng trong dung dịch 
CuSOa1M. 


Đáp số: E= 1,13 V. 


Trong hai phản ứng dưới đây, dây ứng nào thực tế có thể coi là không thuận 
nghịch. 


1) Fe+ Cd”” ->› Cd + Fe? 


2) 2Fe“' + CL, — 2Fe”? + 2CL” 

Đáp số: Phản ứng thứ 2. | 

Cho giản đồ Latimer đối với nitơ trong dung dịch axit (pH = 0) như sau : 
+0,8 +l1,07 +1,00 +1,59 


ÑO;——= => \ÃO-<—Ặằẽ N6 -x7=. So 


+l1,77 N¿ -3,09 HN NHạOH” Nhac he N;H‡ +l1,28 NH‡ 


Hãy dự đoán trạng thái ox hoá bền của nItơ. 


Phương 9 
MỘT SỐ VẤN ĐỀ ỨNG DỤNG 
CA PHẨUV [ÌWŒG OXI HÓA - KHƯ 


9.1. PIN TRONG CUỘC SỐNG 


Các pin thường dùng tuy rất khác nhau về các nửa phản ứng và các nửa pin nhưng 
chúng đều hoạt động theo những nguyên lí điện hoá mà chúng ta đã xem xét. He vào ứng 
dụng thực tế người ta có thể phân thành một số loại pin : 


—,Pin sơ cấp, là pin không nạp điện lại được, nên chỉ dùng được một lần, chúng bị 
"chết" khi các hợp phần đạt đến nồng độ cân bảng. 


— Pin cấp hai, pin tái nạp (còn gọi là ãcquy) là pin nạp điện lại được, khi pin hết điện 
có thể nạp điện để tái tạo lại chất phản ứng. 


— Pin nhiên liệu là pin mà trong đó các chất phản ứng (chất khử thường là các nhiên 
liệu rẻ tiền, có sẵn như hiđro, hiđrocacbon, amonliac,hiđrazin ; chất oxi hoá là oxi) được nạp 


vào pin và 'sản phẩm thì thoát ra khỏi pin. Điện năng phát sinh thông qua sự oxI hoá nhiên 
liệu có điều khiển. 


-_ Dưới đây giới thiệu một số loại pin trong đó có cả một vài loại mới được đưa ra hoặc 
còn đang trong quá trình thử nghiệm, đồng thời cũng xem xét pin nồng độ - một loại pin 
không những được sử dụng trong phòng thí nghiệm mà còn luôn hoạt động trong cơ thể của 
chúng ta. 


9.1.1. PIN SƠ CẤP (PIN KHÔNG NẠP ĐIỆN LẠI) 


d} Pin manean - Kêm Mũ dương cực 
R Ẹ . Ầ S Vỏ ngoài 
Pin mangan - kẽm được phát minh vào 
những năm 1860, còn được gọi là pin MnO› trong vữa KOH 
Leclanché hay pin khô (để phân biệt với pin 


zn (anot) 
dùng chất điện giải ở dạng dung dịch lỏng như | 


pịn Ganvam) là loại pin quen thuộc, thông. 
dụng nhất hiện nay (chăng hạn pin Con thỏ, 
Con sóc). Catot là một lõi than chì, bao quanh 
là hôn hợp MnO; và bột than chì (bột than chì 
làm tăng độ dân diện). Tiếp theo là lớp chất 


Than chì (catot) 


Lớp hấp thụ 
và ngăn cách 





Đáy âm cực 


Hình 9.1. Pin mangan - kẽm 


điện giải ở dạng hồ nhão (vữa) gồm NH, Cl, 


ZnC1,, H;O và tình bột. Ngoài cùng được bao bởi anot chế tạo từ kẽm lá (hình 9.1). Vì thế 
pin này còn gọi là pin mangan -~- kẽm. 
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Khi pin hoạt động, ở anot xảy ra sự oxi hoá : 
2 
_ Zn „ —> Zn œ4) +2 
Ở catot xảy ra sự khử : 
2MnO;n +2 NH¿,„ + 2e Mn;Oz¿„n + 2ZNHquy + H;Oy 
NH; sinh ra tạo phức với Zn“”, khi tiếp xúc với CI thì kết tinh : 
| : - 
-Zn““qœ + 2NHs(¿uị + 2CT (¿uy —> [Zn(NH;);]C]; 
Phân ứng oxi hoá - khử tổng cộng trong pin là : 
2MnO;„„ + ZNH,CH› + my —> [Zn(NH;);]C1;¿) + Mn;Oz¿„ + H;O,p Eoin = 1,5 V 
b)* Pin kiểm _ 
Pin kiểm cũng là một pin khô quan trọng. Cấu tạo tương tự như pin mangan — kẽm, chỉ 
khác chất điện giải là vữa KOH. 
Khi pin hoạt động, ở anot Zn bị oxi hoá : 


Znạ+ 2OH"„„ —>ZnO,+ H;Oạ; + 2e 


Ở catot MnO, bị khử : 
MnO,„ + 2HO,p; + 2e —> Mn(OH)„.„ + 2OH qaay 
Phản ứng tổng cộng là : | _ 
Thép em) Zn„ + MnO; Ề PP) _—> ZnƠ, + Mn(OH); 
Chất cách điện (- Epin = L,5 V 


c) *Pin thuỷ ngân và pứi bạc 

Pin thuỷ ngân và pin bạc rất giống nhau. Cả hai 
đều dùng anot là kẽm trong môi trường bazơ và catot 
làm bằng thép. Pin thuỷ ngân dùng HgO làm chất oxi 





k - trongKOH Vách ngăn xốp hoá, còn pm bạc thì dùng Ag;O. Các chất phản ứng 
V n P sỉ L?3°%5/, - %A 7 ` > 
í | răn được ngăn cách với KOH bởi lớp giấy âm làm cầu 
Hình 9.2. Pin bạc muối (hình 9.2). 


Khi pin hoạt động, ở anof (sự oxi hoá) :- 

_ “mm + 2OH qạ —> ZnOƠ(n + H;Ou› + 2e 
Ở catot (sự khử) - 
Đối với pin thuỷ ngân : | 
_ Đối với pin bạc : : 
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_ApaOu + H;O,p + 2e —> 2A8 T 2OH q„ | 
Phản ứng tổng cộng đối với pin thuỷ ngân : 


Zn + HgO¿ —> KG + Hguy _ Epin = 1,3 V 
Phản Mc: tổng cộng đối với pin bạc : | 
nụ + AgaOn =3 “nạ, + 2AEqy GÌ = L,6 V 


đl) So c7 các pín thường dùng 


Đứitượngsửdụng — | Usđiểm nhược điểm 


_Rađio, đèn pin, đồ chơi Rẻ, sạch, nhiều kích cỡ. Khi làm việc với 








PIn mangan — kẽm 






cường độ cao, NHa có thể làm ngắt mất 
dòng. Thời gian sống ngắn. 










Pin kiềm 





Không bị ngắt dòng. Thời gian sống lâu hơn 
pin mangan — kẽm. Sạch, nhiều kích cỡ. Đắt 
hơn pin mangan — kẽm. 


Như pin mangan ~ kẽm 


Pin Hà ngân _ | Đồng hồ, máy tính 


nu trợ thính. 
9.1.2. PIN CẤP HAI (PIN TÁI NẠP, CÒN GỌI LÀ ĂCQUY) 


















Kích thước nhỏ. Thải ra thuỷ ngân độc. 






Kích thước nhỏ, điện thế ổn định. Ninh 
độc, đắt tiền. 









đ) Ăcquy chì 


Äcquy chì là nguồn điện một chiều được sử dụng 


rộng rãi, nhất là trong ô tô. 


Cực âm (anot) của äcquy được chế từ các tấm lưới 
chì phủ kín bởi chì xốp. Cực dương (catot) là các tấm 
Tưới chì phủ kín bởi PbO; xốp. Các điện cực này được 
nhúng trong dung dịch H;SO/, (38%) (hình 9.3). 


- Như vậy hình thành một pin điện : 


(—)Pb|H;SOx|PbO¿(+) 





Khi sử dụng (đóng mạch điện) ở các điện cực xảy 


ra các phản ứng oxi hoá - khử tạo thành dòng electron Hình 9.3. Ăcquy chì 
chuyền từ cực âm sang cực dương. | 1. Anot (lưới chì phủ chì xốp) ; 2.. 
_ Catot (lưới chì phủ PbO¿ xốp) ; 3. 
Quá trình này được gọi là sự phóng điện : __ Dung dịch HạSO¿ 38% 
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Ở cực âm (anot) Ở cực dương (catot) 
Pb + so‡ˆ —> Pb§O, + 2 PbO; + H;SO, + 2H” + 2e —> PbSO„ + 2H„O 
(Pb — Pbể* + 2) (Pbf* + 2e —y Pb?*) 

Sơ đồ phản ứng tổng cộng : 


Pb + PbO› + 2H„SO, —Phóngđệ" „ 2pbSO, + 2H„O 


Các phản ứng oxi hoá - khử ở mỗi ngăn ăcquy chì cung cấp một điện áp khoảng 2V. 
Khi mắc nối tiếp các ngăn ăcquy chì với nhau sẽ được các điện áp cần thiết (6V, 12V, ....). 


Vì các phản ứng ở mỗi điện cực đều tạo thành chất PbSO, khó tan, kết tủa trên điện 
cực, nên sau một thời gian sử dụng, cực dương và cực âm đều biến thành những tấm lưới 
chì phủ PbSO¿ xốp. Nồng độ của axit H;SO¿ giảm đi. Điện áp bị tụt xuống, khi đó người ta 
nói äcquy "hết điện". Để ăcquy hoạt động trở lại, cần phải z¿j điện cho nó bằng cách cho. 
dòng điện một chiều đi qua ăcquy. 

Khi mạp điện ở các điện cực xảy ra các phản ứng ngược với các phản ứng đã nêu ở trên : 


Ở cực đm(adHof)  - ở cực dương (catot) 


PbSO, + 2e + 2H” —> Pb+H¿SO¿  pbSO,~ 2e + SO2- + 2H;O -> PbO; + 2H„SO, 


L2+ | 
(Pbˆ + 2e  Pb) (Pb?†~ 2e —> Pb'*) 


Sơ đồ phản ứng chung là : _ 
2PbSO, + 2H,O —"####?" › Pb + PbO; + 2H„,SO, 


_Quá trình nạp điện được tiến hành cho đến khi ở cực âm toàn bộ KG: biến thành Pb. 
Khi đó đến lượt H” bị khử : 


2H” + 2e — H, 
Bọt khí hiđro thoát ra khỏi dung dịch tạo thành bối làm ăcquy sôi ở cuối giai đoạn nạp điện. 


_ Sau khi được nạp điện, cực âm của ãcquy lại trở thành tấm Pb xốp, cực dương trở thành 
tấm PbO› xốp, nồng độ axit H;SO/ tăng lên và ăcquy lại cung cấp dòng điện tức hoạt động 
trở lại. | 

Như vậy, ăcquy chì và pin giống nhau là đều nhờ các phản ứng oxi hoá - khử ở các 
điện cực mà ta thu được dòng điện một chiều (hoá năng chuyển thành điện năng), nhưng 
acquy khác với pin là người ta có thể dùng dòng điện một chiều để làm cho các phản ứng 
oxi hoá - khử ở các điện cực xảy ra ngược với chiều tự diễn biến của chúng, nghĩa là đã 
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biến điện năng thành hoá năng. Chẳng hạn, k In tắc hoạt động của ăcquy chì là dựa vào 
hai phản ứng sau : ' _ 


hóng điện 
nạp điện 





Pb + PbO; + 2H;SO„ —È 2PbSO, + "„ 





Khi pin hoạt động xây ra quá trình biến hoá năng thành điện năng, còn khi nạp điện thì 
ngược lại, điện năng chuyển thành hoá năng. 


Phạm vì sử (đụng. - trong xe hơi và trong toa tầu. 


Ưu điểm : cung cấp dòng điện lớn để khởi động động CƠ thấp sáng, chạy quạt,... Thời 
ølan sống dài co tái nạp lại được). 


Nhược điểm : Lớp PbSO, bám trên điện cực là cần thiết để tái nạp điện. Nhưng do sức 
căng, do rung động, lớp này có thể bị bong ra, làm mất khả năng tái nạp. Trong quá trình 
nạp điện, một phần H;O bị điện phân thành H; và O›„ nên có thể gây nổ và làm trào H;SO¿, 
Vì vậy ở các äcquy hiện đại, người ta dùng hợp kim chì có tính kìm hãm sự điện phân nước. 


b)* Ăcquy nikel — cadtmi (Pm Nicad) 

Khi phóng điện, ở anot xảy ra sự oxi hoá cadimi : 
Cd„+ 2OH-,¿„u —>Cd(OH);/)+2e 

Ở catot xảy ra sự khử NiO(OH) : 





Vách ngắn 
2NiO(OH)/; + 2H;O,p + 2e —> 2Ni(OH)„ + 2OH”,„ụ Cở (anol) 
Phản ứng tổng cộng : Vách ngăn 
Cdụy + 2NiO(OH),; + 2H¿O — 2Ni(OH);„ + Cd(OH), ,„ tui 
Eun = L4 V ơn 
Sau khi hoạt động, điện áp của ăcquy tụt xuống. Đề Hình 9.4. Ăcquy nikel - cadimi 


äcquy hoạt động trở lại, cần phải nạp điện cho ăcquy. 
Khi nạp điện, ở anot Cd(OH); bị khử thành Cd : 
khe thịnh) + 2e > › Cdụ, + 20H cau) 
Ỏ catot, NI(OH); bị oxi hoá thành NiO(OH) : 
2Ni(OH);(; + 2OH' ¿ài —> 2NiO(OH)(„ + 2H;O,y + 2e 
Phản ứng tổng cộng : 
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2Ni(OH);/ + Cd(OH)z„„ —> 2NiO(OH)/„+ Cd„y + 2H;O,p 
S# dung : trong đèn chụp ảnh, các công cụ nhỏ như khoan, cạo râu ... 
Uu điểm - nhẹ. 
Nhược điểm - Cd độc. 
c)* ăcquy li (pừn li rắn) 


ãcquy liti là sự tổ hợp mới mẻ giữa anot Li với catot là oxit hoặc sunfua kim loại chuyển 
tiếp (thí dụ MnO›, V¿O¡+ hoặc HC Chất điện giải là 
một loại polime cho phép ion Lï” đi qua mà không cho 
electron qua (hình 9.5). 





Khi phóng điện, ở anot xảy ra sự oxi hoá L 
Hình 9.5. Pin liti rắn _ Li„ => Lï” (trong chất điện giải rắn) + e 


Ở catot xảy ra sự khử MnO; : 


MnOz; + LÍ” + e —> LiMnO¿n - 
Phản tổng cộng : _ _ 
Lie@ + MnO›„ => LiMnO¿ @ 3 — E5in = 3V 
Sau khi hoạt động, điện áp giảm đi, äcquy liti có thể tái nạp điện. Khi đó các Tiền) ứng 
sẽ ngược lại. 


S9 dụng - Cho máy tính, đồng hồ, máy ghi hình, máy tính xách tay. 


Uu điểm - TÌ lệ điện lượng/ khối NI HE AC cao tuyệt vời (1 mol e (IF) cần khoảng 7¡ g L1 
(MI; = 6,941 g/mol). „ 


Nhược điểm : Tương đối đắt, thời gian sống ngắn, điện thế biến đổi. 
9.1.3. *PIN NHIÊN LIỆU 


Anot HaO (K) Catot Pin nhiên liệu sử dụng phản ứng oxi - 
hoá - khử thiêu huỷ để sản ra điện năng. 
Các chất tham dự các nửa phản ứng được 
giữ riêng rẽ (chính nhiên liệu không bị 
cháy). Electron được chuyển vận ở dòng 
ngoài. Chẳng hạn pin nhiên liệu oxi — 





_ hiđro, gồm các điện cực cacbon có thấm 
Điện cực than xố lỆ h 2 XYW 12Ầd... 
chứa NỈ PO kiện: " HIẾP Ni “ xúc tác kim loại và chất điện giải Na;COa 

Bộ it" HP nóng chảy (hình 9.6). 


Hình 9.6. Sơ đồ pin nhiên liệu ¬ ha 
Khi pin hoạt động hiđro bị oxI hoá ở 
anot : : 
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3> 
H›qy + CO2 q) —> H;O¿; + CO2 + 2e 
Ở catot, oxi bị khử: — 
Ị _ 
2 O2) + CÓ; + 2c — CO2 (Ù 
Phản ứng tổng cộng trong pin là : 


H 
Hạạy + 2 Ô 2y —> HO; ¬ = 1,2 V 


Đối với các pin nhiên liệu dùng chất khử là NH,, kàu hoặc CHự ..., thì phản ứng tổng 
cộng xảy ra khi pin hoạt động là : 


| 3 _ 
2NH¿\ÿ + 2 209 —> Na&y + 3H;O(p 


CHạ.) T 2O»; | =. CO2) + 2H;O(p 
Sư dụng : Cung cấp điện năng và nước tinh khiết trong các chuyến bay vũ trụ. 


Uu điển : Sạch, nhiều pin nhiên liệu hoạt động không gây ô nhiêm môi trường. Tạo 
nguồn điện năng di động. 


Pin nhiên liệu rất hữu hiệu, nó biến khoảng 75% hoá năng thành điện năng, trong khi 
các nhà máy điện chỉ biến được khoảng 40%, động cơ ô tô chỉ biến được khoảng 25% hoá 
năng của phản ứng oxi hoá trong xăng thành năng lượng chuyển động xe. 

Nhược điển : Khác với các pin thông thường, pin nhiên liệu không tích trữ được điện 


năng, nó chỉ hoạt động khi dòng nhiên liệu được nạp vào liên tục. Điện cực mau hỏng và đất. 


9.1.4.* NHỮNG PHÁC THẢO MỚI 
Để giảm ô nhiễm môi trường, người ta đã phác thảo những xe hơi chạy điện, tức tìm 
các loại pin có thể dùng vận hành loại xe hơi gia đình. Có hai thí dụ hứa hẹn sau : 
_@d) PIn nhôm — không khí 


Pin nhôm - không khí tương tự pin nhiên liệu ở chô các chất phản ứng được nạp định kì 
nếu không nói là liên tục. Anot nhôm bị oxi hoá và oxi trong dòng không khí ẩm bị khử ở 
điện cực than chì xốp. Chất điện giải là dung dịch NaOH. 


Khi pin hoạt động, ở anot xảy ra sự oxI hoá nhôm : 
4 Alw + 4OH quy —>[AI(OH)¿] q¿a¿) +ảáe 
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Ở catot xảy ra sự khử oxi : 

3 |O›œ;y + 2H;O,; + 4e —> 4QH qu 
Phản ứng tổng cộng : _ 

4Alw + 3O; + 6HOạ + 4OH qui —> 4[AIOH)¿T ¿œ — Euịn=2,/ V 

Ưu điển - Pin nhôm — không khí có tỉ lệ điện năng / khối lượng rất cao. 
l mol electron cần 9 g AI (Mạ, = 26,98 g/mol). 
Nhược điểm : cần phải nạp định kì nước, AI và than chì. 
b) Äcquy nafri — lưu huỳnh 


Ngược với các pin truyền thống mà điện cực ở trạng thái rắn, chất điện giải Ở trạng thái 
lỏng, dự kiến ăcquy natri — lưu huỳnh có điện cực lỏng và chất điện giải rắn. Natri nóng 


chảy (ở 98 ”C) là anot, S¿ nóng chảy (ở 113 vu là catot (hôn hợp với bột than chì để tăng 
độ dẫn điện (hình 9.7). 


Natri chuyển các electron vào dòng điện 
ngoài, còn Š„ bị khử thành ion polisunfua. Chất 
điện giải là B - alumina, một hỗn hợp các oxit kim 
loại (Na, Mg, A]) cho phép ¡ IOn Na” đi qua để tới 


„ Dây dân 
ự  Ƒ... Vỏ thép 


~ Nhôm oxif 






(chất điện giải) ___ catot phản ứng với các Ion nS”. 
|— Anot (Na nóng chảy) — _ Khi ăcquy phóng điện, ở anot Na bị oxi hoá : 
| _—†>Catot (Sạ nóng chảy) - 2Naup _>2N ad Ð6 


Ở catot S bị khử : 


| n 3e 
Hình 9.7. Acquy natri - lưu huỳnh sS Š§() + 2e —> nŠ q) 


Phản ứng tổng cộng : 
n : 
2Naạy + Pì 38() —> NaaSng) Bình = 2] V 


Khi nạp điện cho ăcquy, các phản ứng trên xảy ra theo chiều ngược lại. 


Uu điểm : Ăcquy Na-S có thể cho tới 4 hoặc 5 lần năng lượng trên một đơn vị khối 
lượng. Có số lần tái nạp nhiều gấp 3 so với ăcquy chì. 


Nhược điển : Tốc độ chậm (xe chỉ chạy được khoảng 60 dặm/giờ). Chóng phải nạp 
điện. Cần khoảng 350 ”C đề duy trì hoạt động của ăcquy. 
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9.1.5. PIN NỒNG ĐỘ 


Ta biết rằng nếu đặt một dung dịch muối đậm đặc tiếp xúc với một dung dịch loãng 
của muối đó thì chúng sẽ tự trộn lẫn vào nhau, nồng độ của chúng sẽ trở thành bằng nhau 
và bằng giá trị trung gian giữa các nồng độ ban đầu. Pin nồng độ sử dụng xu hướng tự diễn 
biến đó để làm phát sinh ra điện năng. Các nhà hoá học, sinh học, đặc biệt là khoa học về 
môi trường thường hay sử dụng pin nồng độ. 


ad) Hoạt động của pm nồng độ 





Hình 9.8. Pin nồng độ dựa trên điện cực Cu. 


a) Pin hoạt động là do nồng độ của ion Cu” ở hai điện cực chênh lệch nhau. 


b) Pin ngừng hoạt động khi nồng độ dung dịch muối Cu”” ở hai điện cực bằng nhau. 


Giả sử có hai nửa pin đều là điện cực đồng, gồm tấm đồng nhúng trong dung dịch 
muối Cu“” 1M. Khi đó, E° của pin sẽ bằng 0, vì thế của mỗi nửa phản ứng đều bằng thế 
điện cực chuẩn và bằng 0,34 V. Nhưng nếu nồng độ của dung dịch muối Cu” ở phía anot 
là 0,1M, còn ở phía catot là IM, tức là lớn gấp 10 lần ở anot (hình 9.8a), thì do xu hướng tự 
san bảng nồng độ, electron sẽ chuyển từ anot sang catot để giải phóng ion Cu”” vào dung 
dịch có nồng độ thấp hơn : 


Cuạy ——>Cu(2u(0, 10M) + 2e” _ (anot; sự oxi hoá) 


Ở catot ion Cu”” sẽ nhận electron trở thành Cu bám vào điện cực. Nhờ thế mà làm 
... « 6, + k # ^ ^ | 
giảm ion Cu“” của dung dịch có nồng độ cao hơn : 


Cu (10M) 5 Cu,, (catot; sự khử). 


) 

Phương trình tổng cộng là : _ 
2 

Cuaa(1,0M)——> Cu(01M) Epm=?. 


Sức điện động của pn được tính theo phương trình Necstơ : 
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0,059 “G2 loặng 
————-lg———= 





— mO 
Epịn = E ịn — 2 
Cu” ,đặc 
Bạ„=00- Đ059 010 0 yaoy 


3 


Như vậy, pin ñổNg độ là pin gồm hai điện cực của cùng một kim loại nhưng nồng độ - 
của Ion kim loại rhì khác nhau. 


_ Pin nồng độ hoạt động cho đến khi đạt tới trạng thái mà nồng độ của Cu” ở hai điện 
cực trở nên bằng nhau, nghĩa là đạt đến trạng thái cân bằng (hình 9.8b). 


Thí dụ : Một pịn nồng độ gồm hai nửa pin Ag/Ag”. Điện cực vị A nhúng vào dung 


dịch 0,01 M AgNO:. Điện cực bạc B nhúng vào dung dịch 4,0.10” * M AgNO-:. Tính thế 
của pin ở 298 K và cho biết dấu của các điện cực. 


Giải - _ | 

Ỏ phía điện cực A (nồng độ Ag” cao hơn) xảy ra sự khử để giảm nồng độ Ag' : 

Ag”+e > Ag : Sự khử, A là catot và mang điện dương vì ở đó e bị tiêu thụ. 

Ở phía điện cực B (nồng độ Ag” thấp hơn) xảy ra sự oxi hoá để tăng nồng độ AB”: 

Ag—>Ag” +e : Sự oxi hoá, B là anot và mang điện âm vì ở đó có dư electron do Ag giải 
phóng ra. 

b)* Ứng dụng của pin nông độ 


Nguyên tắc của pin nồng độ đã được ứng dụng trong thương mại và trong sinh học. 
Ứng dụng thương mại quan trọng nhất là dùng để xác định nồng độ ion, đặc biệt là H” (tức 
là xác định pH). Người ta chế tạo một pin nồng độ dựa trên nửa phản ứng2H” /H;, trong đó 
phía catot là điện cực hiđro chuẩn, còn anot là điện cực giống như vậy nhưng nhúng vào 
dung dịch có pH chưa biết, phản ứng xảy ra như sau : 


Đệ | 
H2 q lạm — SE 2H, 0 (nổngdóchưabie)†2©€ — ; (anot, sự oxihoá). 
2H ( IM) +2e == H› (k,latm) : (catot, sự khử) 
+ ' ` + _. 
H qM) b3 2ubyng) ZH„„ (nồng độ chưa biết) Enin =? 


Ta viết phương trình Necstơ với n = 2. 
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„0,059, Cr,(chưabiết) 
D.¬ ..=.ẽ 
c. Si (chuẩn) 


2 


0,059, “H”(chưabieD) _ „ 059 
8 


. =0,0-— =. Ề 21C „(ehưabiế0 ] 


Vì _ =lg Có ,=pH 
Nên viết được: E„¡;=0,059pH. 


Như vậy, bằng cách đo thế của E,¡„ ta xác 
định được pH dung dịch. Trong thực tế đo pH, - 
nếu dùng pin nồng độ là các điện cực hiđro sẽ 
rất cổng kênh và khó duy trì, bảo quản. Vì thế, 
NgƯỜI (a dùng máy đo pH (hình 9.9). Cá hai 
điện cực của máy đo pH đều nhúng vào dung Đincuc 
dịch cần xác định pH. Một là điện cực thuỷ — thửytnh Ệ 
tỉnh gồm bán phản ứng Ag/AgCI trong dung 
dịch HCI nồng độ xác định (thường là 1M) 
được bao bọc bởi một lớp màng mông 
(x 0,05 mm) làm từ thuỷ tỉnh đặc biệt rất nhạy — A22, 
cảm với sự thay đổi nồng độ của H”. Điện cực 
thứ hai thường là điện cực calomen bão hoà 
gồm có dây platin nhúng vào hỗn hợp gồm ¬ 
Hg¿;Cl› (calomen), Hg lỏng và dung-dịch KCI: Màng thủy tỉnh mỏng VUAYP 
bão hoà. Thế của điện cực thuỷ tinh cho biết 
tương quan nồng độ H” của dung dịch bên 
ngoài và bên trong điện cực. Sự khác nhau về 
thế giữa hai điện cực sẽ được máy chuyển đổi thành giá trị pH. 


Đồng hồ chỉ 
thế và pH 










k 
+ 
h, 
¬ 


Pt 

Điện cực 
-_§o sánh 
calomen) 


Pt 


Hg 
Vữa Hg›Cl; 
trong Hg 


-1MMO Kolœ4 


Hình 9.9. Sơ đồ máy đo pH 


Các tế bào thần kinh điều khiển được mọi hoạt động tư duy, vận động và các chức 
năng khác là dựa theo nguyên tắc pin nồng độ. Ở màng tế bào thần kinh có những enzim 
đặc hiệu, chúng sử dụng năng lượng từ sự thuỷ phân ATP (Ađenozin triphophat) giữ cho - 
_ dung dịch bên trong tế bào có nồng độ Na” thấp, nồng độ K” cao, còn bên ngoài thì có 

nồng độ Na” cao, nồng độ K” thấp. Do hệ quả của tương quan nông độ giữa Na” và K”, 
_ màng tế bào ở phía ngoài dương hơn so với phía trong. Một phần ba ATP của cơ thể dùng 
để tạo ra và duy trì sự khác nhau về nồng độ đó. (Giải Nobel về hoá học năm 1997 được 
trao cho Jens C.Skou vì đã làm sáng tỏ cơ chế enzim đó). Khi màng tế bào thần kinh bị kích 
thích, các ion Na” tự dồn vào bên trong và trong vòng 0,001 giây phía bên trong màng trở 
thành dương hơn bên ngoài, làm cho các ion K” lao ra phía ngoài, và cũng chỉ 0,001 giây, 
màng tế bào ở phía ngoài lại dương hơn. Sự thay đổi lớn đó về điện tích ở một vùng nào đó 
của màng tế bào sẽ kích thích các vùng lân cận và sung điện được truyền tới toàn tế bào và 
truyền tới các tế bào khác. | 
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9.2. ĐIỆN PHÂN 


Phần trên chúng ta đã xem xét các pin Volta và những quá trình làm phát sinh điện 
năng từ những phản ứng oxi hoá — khử tự diễn biến. Nguyên tắc của sự điện phân hoàn 
toàn ngược lại : điện năng lấy từ bên ngoài được dùng để thực hiện phản ứng không tự diễn biến. 


9.2.1. CẤU TẠO VÀ HOẠT ĐỘNG CỦA BÌNH ĐIỆN PHÂN 


Ta hãy xem xét hoạt động của một bình điện phân bằng cách so sánh nó với hoạt động 
của một pin GanvanlI. 


anot catot 
(sự oxi hoá) (sự khử) (sự oxi hoá) 





Hình 9.10. a) Phản ứng giữa Sn và Cu” tự diễn biến ở pin sinh ra điện thế 0,48 V. 
b) Nếu áp đặt thế lớn hơn : 48 V, pin chuyển thành bình điện phân và phản ứng không tự diễn biến giữa Cu và 
Sn“” xảy ra. Chú ý sự thay đổi điện cực và hướng của dòng điện 


Ở pin Sn - Cu (hình 9.10a), anot thiếc bị oxi hoá đến Sn“*, còn các ion Cu^" bị khử đến 
đồng và bám vào catot Cu vì phản ứng tổng cộng sau tự diễn biến : 


Sn — => §n” + 2e (anot,sự oxi hoá) 
Cu” + 2e -—> Cu _ (catot ; sự khử) 


Sn + Cu” —> Sn” + Cu E2, =0,48 V và AG”=~93 kJ/mol 





Phản ứng ngược lại không tự diễn biến và không tự xảy ra được vì E” của nó âm và AG 
thì dương : 


Sn”” + Cu —> Sn + Cu” Ehnn =— 0,48 V và AG” = + 93 kJ/mol 
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_ Tuy nhiên, chúng ta có thể làm phản ứng nghịch đó xảy ra được bằng cách cung cấp 
một điện thế lớn hơn 0,48 V từ nguồn điện bên ngoài. Đề làm được việc đó, ta hãy nối anot 
của pin với điện cực âm của nguồn điện, khi đó, nó trở thành catot. Nối catot của pin với 
cực dương của nguồn điện, khi đó, nó trở thành anot (hình 9.8b). 
Quá trình điện phân như sau : 


BÁC) PA > ") , z « 2+ 1; | | ^ _.- hợp 
-catot (điện cực âm), xay ra sự khử các 1on Sn“ bởi electron do nguồn điện ngoài 
4Z 2+ K5 : 
cung cấp: ằn" + 2c >S8n (catot, sự khử) 


Ở anot (điện cực dương), xảy ra sự oxi hoá Cu do clectron bị lấy đi bởi nguồn điện ngoài : 
Cu _ —> Cu“ +2e  (anot; sự nã hoá) 

Phan ứng hoá học xảy ra trong quá trình điện phân nói trên là : 
Sn“t 4Ú đòng điện S%n + Cu“ (a) 


Tương tự. khi xem xét pin Ni — Cl được tạo thành từ điện cực Ni (NƯỮNND), điện cực clo 
(Cl› /2CI ) ở điều kiện chuẩn thì phản ứng tổng cộng xảy ra trong pin là tự diễn biến vì : 


Ni+Cb => N + 2Cl EP, =I,61V và AG°=-310,073 kJ/mol 


pin 

Phản ứng ngược lại không tự diễn biến và không tự xảy ra được vì : 
Ñ" gi s3Ñhe CC: Ebn =— 161 V và AG” = +310,073 kJ/mol 
Nhưng nếu cung cấp một điện thế lớn hơn 1.6L V bằng cách nối hai điện cực trơ (bằng 


platin chẳng hạn) nhúng trong dung dịch NiCl› với nguồn điện một chiều bên ngoài. Quá 
trình điện phân xảy ra như sau : 


2 2 TA. viế 
Ở catot, xảy ra sự khử các ion Ni“” 
.‹J+ : 
NI + 2c Ni 
Ở anot, xảy ra sự oxi hoá các Ion C|: 
2Œ: _— 2Cl + 2e; 2C1 —› Cl; 
Phản ứng tổng cộng xảy ra là : _ | 
.2 đòng điệ - | 
Ni +2CIL —*“—~ Ni + Cl; _ _—— (bJ 


Như vậy. nguồn điện bên ngoài đã cung cấp năng lượng cần thiết cho các phản ứng 
không tự điên biến (a) và (b) xảy ra. Do đó, có thể nói : 


Phản ứng oxi hoá — khử xảy ra dưới tác dụng của dòng diện một chiều được gọi là sự 
điện phân. " 
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Từ hai thí dụ nêu trên ta thấy, ở bình điện phân cũng như ở pin Ganvani, sự oxi hoá xảy 
ra ở anot, còn sự khử xảy ra ở catot, nhưng hướng của dòng electron và dấu của các điện 
cực thì thay đổi ngược nhau. Để hiểu những sự thay đổi đó ta hãy'chú ý tới nguyên nhân 
_ phát sinh dòng electron. 


Ở pin Ganvani, electron phát sinh ở anot làm cho nó âm, electron bị tiêu thụ ở catot 


nên nó trở thành dương. 


Ở bình điện phân, nguồn điện bên ngoài chuyển electron vào catot làm cho nó trở nên 
âm và lấy electron khỏi anot làm cho nó trở thành dương. 

Những pin tái nạp được (ăcquy), khi hoạt động thì đóng vai trò pin Ganvami, khi nạp 
điện thì đóng vai trò như bình điện phân. 


Hình 9.11 minh hoa điều đó đối với ăcquy chì - axit. Khi sản sinh ra điện, sự oxi hoá 
xảy ra ở điện cực I làm cho nó trở thành anot âm. Khi tái nạp, sự oxi hoá xảy ra ở điện cực 
II làm cho nó trở thành anot dương. Tương tự, catot là dương (điện cực II) khi ăcquy sản ra 


điện, là âm (điện cực I) khi nạp điện vào äcquy. Dù là sản ra điện hay nạp điện, sự oxI hoá 


| PIN 
(phóng điện) 


luôn xảy ra ở anot còn sự khử xảy ra ở catot. 





















Nửa phản ứng khử ở II 
PbOs(r) + 4H (aq) + SO¿2- (aq) + 2ø” 
—> PbSO,(r) + 2H›O() 













Nửa phản ứng khử ở I 
PbSOa(r) + 2e~—> Pb(r) + SO¿ (aq) 


Nửa phản ứng oxi hoá ởII: 
PbSOa(r) + 2HzO(J —> _ 
PbOs(r) + 4HỈ (aq) + SO¿2- (aq) + 2e 


e) 











ĐIỆN PHẢN 
(nạp điện) 


Hình 9.11 
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Tóm tất các quá trình xảy ra ở hai loại bình điện hoá được chỉ ra ở bảng 9.] 


Bảng 9.1. So sánh pin và bình điện phân 











FPT Loai bình AG E | Điện cực ” 
| Tân J== š | 
| Tên ‹ Quá trình Dâu 
{ »° + | 

| PIn Canvam <0 >0 anOI OXI hoá _ 
PIn Ganvanli <0 >0 - CatOI khử + 

Điện phân >0 <0 anot oxi hoá | + 
tiện phân L>90 <0 catot khư 


Dựa vào bản chất điện cực người ta phân biệt sự điện phân với anot trơ (anot không 
tan) và với anot hoạt động (anot hoà tan). Anot trơ là những anot làm bằng các kim loại trơ 


như PL, Au ... hoặc phi kim như graphit (than chì). Chúng không bị hoà tan trong quá trình 


điện phân. Anot hoạt động là những anot làm bàng các kim loại như Cu, Ni... dễ bị hoà 
tan trong quá trình điện phân. 


Quá trình điện phân thường xảy ra phức tạp nhất là trường hợp điện phân dung dịch 
chất điện li trong nước. Vì khi sự điện phân xảy ra, các ion dương của chất điện lí chuyển 
về catot, ion âm chuyển về anot, do đó ở khu vực mỗi điện cực thường có mặt một số chất. 
oxi hoá hoặc một số chất khử với khả năng tham gia quá trình khử hoặc quá trình oxi hoá ở 
mức độ khác nhau. Để tiên đoán được sản phẩm nàơ sinh ra ở mỗi điện cực, trước tiên 
chúng ta phải xem xét các khái niệm thế phân huy và quá thế. _ 


9.2.2. THẾ PHÓNG ĐIỆN. QUÁ THẾ 
-d) Thể phóng điẻu : 


Khi điện phân dung dịch NICH: với các điện cực bảng platin, ở catot, Ni xuất hiện trên 
điện cực tạo thành cặp oxi hoá - khử Ni /Ni ; ở anot, clo xuất hiện tạo thành cặp oxi hoá - 
khử CI;/2CI.. Hai cặp oxi hoá - khử này tạo thành một pin Ganvani : Cặp CI;/2Cl có thế 

ì Đ gì 21 ˆ ` N %. l1 An: ý T- : & | 
khử chuẩn cao hơn nên là cực dương, cặp Ni /N¡ là cực âm. Dòng điện do pin này sinh ra 
chạy từ điện cực clo (điện cực dương) sang điện cực niken (điện cực âm). nghĩa là ngược 
chiều với dòng điện bên ngoài dùng để điện phân (hiện tượng này được gọi là sự phân cực 
hoá khi điện phân). Vì vậy, muốn cho quá trình điện phân xảy ra RUN HE ta phải dùng nguồn 
điện bên ngoài với điện thế băng I,&Š5V. - 


Điện thế tối thiểu của dòng điện một chiều bên ngoài cần đặt vào hai điện cực để quá 


trình diện phân xảy ra được gọi là thế phóng điện và được kí hiệu là Đjj 


Đối với sự điện phân dung dịch NIC];, E.ạ băng I,85 V. Bảng 9.2 dân ra giá trị thế 


phóng điện của một số chất điện ÍI. 
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Bảng 9.2. Thế phóng điện E.n(V) của một số chất điện li trọng dung dịch 1N 


Chất điện li -| Ean(V) Chất điện lì 'Epn(CV) Chất điện li Ep.n(V) 
s" 
















b) Hiện tượng quá thế : 


„70 _ 





Ở mục a chúng ta đã thấy, để cho quá trình điện phân dung dịch NiCl; xảy ra thế 
phóng điện phải lớn hơn sức điện động của pin Ni — CI tạo thành. Một cách gần đúng, có 
thể coi sức điện động của pin Ni — Cl ở điều kiện đó bằng sức điện động Em của nó Ở 
điều kiện tiêu chuẩn : _ 

O 0 O 
.. =—= — = ~ | —= V = 61 V 
_ “pin “GI,/201- “ NI? JNi BS ĐC" NggaP*U07° 8Ó 

Vì phản ứng trong pin và trong bình điện phân là ngược nhau, nên nếu điện thế ngoài 
đặt vào hai điện cực đúng bằng 1,61 V thì hệ đạt được trạng thái cân bằng. Như vậy, theo lí 
thuyết, chỉ cần điện thế bên ngoài vừa vượt quá 1,61 V là quá trình điện phân xảy ra. Tuy 
nhiên, thực tế lại đòi hỏi tới 1,85 V. _ 

— Phân tích tương tự như trên, chúng ta sẽ thấy đại đa số các thế phóng điện cho trong 
bảng 9.2 đều lớn hơn nhiều so với sức điện động của pin tạo thành khi điện phân. 

Hiện tượng khi điện phân dung dịch các chất điện li, người ta phải dùng điện thế phóng 
điện lớn hơn sức điện động của pin tạo thành khi điện phân được gọi là @uá thế điện phân. 
Phần điện thế gia tăng so với sức điện động của pin tạo thành khi điện phân được gọi là 
quá thế và được kí hiệu là ùn Để đơn giản, ta coi sức điện động của pin hình thành bằng 


RỆ:„., ta viết được : 


pn ? 
_ Enn = Ebin + úy _ _— @.]) 
mà | LAN = En -© 
nên suy ra | 
Eu=(EỆ -E) + Rụ — "¬x- 


Ở đây : Đïn là sức điện động của pin được tạo thành khi điện phân. 
Kệ là thế khử chuẩn của điên cực dương. R là thế khử chuẩn của điện cực âm. 
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Sơ đi có hiện tượng quá thế là vì trong quá trình điện phân ở các điện cực, các phản - 
ứng điện hoá đều đòi hỏi năng lượng hoạt hoá cao, ngoài ra còn xảy ra nhiều quá trình phụ 
khác như thấy sau đây. 


c) Quá thể ở catot 


Ở catot ngoài quá trình khử ion kim loại M”” thành kim loại M hoặc Ion H” thành Hạ 
còn có quá trình hình thành và phát triển mạng lưới tỉnh thể kim loại vừa được giải phóng 
ra, quá trình chuyển từ nguyên tử H thành phân tử H;, quá trình hấp thụ và giải phóng khí 
khỏi bề mặt điện cực ... Những quá trình này phụ thuộc vào bản chất và cấu trúc bề mặt 
điện cực, nêu dù ít hay nhiều đều cần năng lượng hoạt hoá, vì vậy phải tiêu tốn thêm năng 
lượng. Do đó, điện thế cần để khử cation phải âm hơn thế khử chuẩn ke của chúng một 
lượng gọi là quá thể cafot, kí hiệu là Eu,(quy ước E,, > 0). Gọi điện thế ngoài cần đặt vào 


catot để khử được cation là thế phóng điện của cation và kí hiệu là E, ta có : 
_ EtO_- " 
E.= Es— Euc _ (9.3) 
` 3) Quá thế ở anot 


Ở anot, ngoài quá trình oxi hoá anion, còn có quá trình hình thành các phân tử khí như 
O2, CLj. Sự hình thành các phân tử khí từ nguyên tử luôn đòi hỏi năng lượng hoạt hoá lớn, 
nghĩa là phải tiêu tốn thêm năng lượng. Vì vậy, điện thế cần đặt vào anot để oxi hoá anion 
phải dương hơn thế khử chuẩn E2 của chúng một lượng gọi là quá thế anot, kí hiệu là Eqta 
(E¿ > 0). Gọi điện thế cần đặt vào anot để khử được anion là thế phóng điện của anion và kí 


hiệu là E,, ta có : 


_—_ Bạ= bộ Tự “+ "¬ (9.4) 
Quá thế điện phân chính là tổng của quá thế anot và quá thế catot. 
_ Eụu = ta kz ạt | @.5) 
Thay vào biểu thức (9.2), ta có : _ | 
Epn = (Eạ -E2)+ Ea 4t: Eụng ¬ (9.6a) 
- Ezu=(Eệ + Ea) — (E§~ Eạụi.) | (9.6b) 
hoặc Bạn = E.— E, (9.7) 


Để thuận tiện khi sử dụng, quá thế điện phân thường được liệt kê dưới dạng quá thế 
_ anot và quá thế catot. Bảng 9.3 dẫn ra quá thế của hidro và oxi ở các điện cực khác nhau. 
Quá thế của kim loại trên điện cực thường là nhỏ nên có thể bỏ qua, trừ trường hợp sắt 
ŒEu¡ = 0,24 V) và niken (Eu, =.0,23 V). 
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Bảng 9.3. Giá trị gần đúng của quá thế E„: (V) của hiđro và oxi 


trên các điện cực khác nhau _ 
Kim loại làm Eạ¡ của hiđro | E¿¡ của oxi kim loại làm Eq¿ của hiđro 
điện cực _ điện cực ị | 












““ -.- ..... 
A |n  |a3 | |0 |0. — 
R lom ——lủs  [mh | TS 
“na. -  =.ằ= ằ—.= 
la lan làn la 10m TS 
Ix ——Tlúãa — [is —Ìm ]am | ———— 





9.2.3. TIÊN ĐOÁN SẢN PHẨM ĐIỆN PHÂN 


Chất điện phân có thể ở dạng nguyên chất như HO, hoặc muối nóng chảy, dàng hỗn 
hợp muối nóng chảy hoặc dạng dung dịch muối trong nước. Sản phẩm của sự điện phân 
phụ thuộc vào tính chất của các chất và nhiều yếu tố khác. Chúng ta sẽ xem xét dưới đây. 


4) Điện phân muối neguyên chất nóng chảy 


Tiên đoán sản phẩm trong trường hợp điện phân muối nguyên chất nóng chảy là đơn 
giản, bởi vì cation thì chuyển về catot và bị khử, còn anion thì chuyển về anot và bị oxi hoá. 
Muối nóng chảy đóng vai trò chất điện giải, các ion di chuyển do lực hút của các điện cực 
tích điện ngược dấu. 


Thí dụ, điện phân canxi clorua nóng chảy trong bình điện phân với điện cực trơ (chẳng 
hạn bằng than chì) . ở anot, xảy ra sự oxi hoá các anion CT : 


2Œ —>2Œ1+ 2e ; | 21 —> C1_- 
Ở catot, xảy ra sự khử các cation Ca”: 
Cà” 4 7e s Ca 


Phản ứng tổng cộng xảy ra trong quá trình điện phân này là : 


CaC]1› ba C1; 
b) Điện phân hôn hợp muối nóng chảy 
Trong thực thế người ta thường hay gặp các trường hợp điện phân hỗn hợp muối nóng 
chảy để điều chế một kim loại nào đó. _ _ 


Trường hợp này cần phải biết tiểu phân nào sẽ phản ứng ở điện cực nào ? Quy tắc 
chung trong sự điện phân là : Tiểu phân nào dễ bị oxi hoá hơn (chất khử mạnh hơn) sẽ phản 
ứng phóng điện ở anot, tiểu phân nào dễ bị khử hơn (chất oxi hoá mạnh hơn) sẽ phản ứng 
phóng điện ở catfOI. " 
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Cần chú ý răng đối với sự điện phân hỗn hợp muối nóng chảy, ta không thê sử dụng 
_ các giá trị E` trong bảng thế điện cực chuẩn để xét đoán chất nào để bị oxi hoá hoặc dễ bị 
-khử hơn. Bởi vì các giá trị đó liên quan tới sự chuyển từ ion hiđrat hóa thành đơn chất ở 
` “hà " ở N¿ + ` _ “hà A' z ' ¬“° z 
điều kiện tiêu chuân, chăng Hạn :Mfm + ne->M¿¿. Còn khi điện phân các muối nóng 
chảy thì không hẻ có các ion (a0)' Chúng ta phải dựa vào những kiến thức về sự biến đối 


- tuần hoàn tính chất nguyên tử của các nguyên tố để tiên đoán xem Ion nào để nhận hoặc dê 
mất electron hơn. 


Thí dụ : Một kĩ sư hoá học điện phân nóng chảy hỗn hợp tự nhiên NaBr và MgCls. Hãy 
tiên đoán các chất hình thành ở môi điện cực. Viết các nửa phản ứng và phản ứng tông cộng 
trong quá trình điện phân đó. 

C1 : 

_ 4 die Thị T. Pa ĐÁ 
lon có thê bị khử ở catot: Na và Mpg 
lon có thể bị oxi hoá ở anot: Br và CL. 


Mg ở bên phái Na trong chu kì 3. Năng lượng lon hoá của các nguyên tử tăng từ trái 
: = Ks ‹ = ` : 4`. 3 Sø 2+ rz 
sang phải trong một chu Kì, nghĩa là Mg có năng lượng ion hoá lớn hơn Na, suy ra Mp=— dê 
^ ` ˆ * b + ¬ › Â) h) ‹ 3+ 
nhận electron hơn và đề bị khử hơn Na... Do đó, ở catot. xay ra sự khư ion MIg 


E, 
Mg“” + 2e > Mø 


Brom đứng dưới clo trong nhóm VIIA. Độ âm điện của các nguyên tử giảm từ trên 
xuống dưới trong một nhóm nên Br có độ âm điện nhỏ hơn CI. Đo đó, Br giữ electron kém 
chạt hơn Cl và nó dễ bị oxi hoá hơn. Vì vậy, ở anot xảy ra sự oxI hóa lon Bi 


2Br  -> 2Br + 2c; 2Br -> Br; 


Phương trình phản ứng tổng cộng trong bình 
điện phân là : 


Mg” + 2Br —“##°' ,Mg + Bí; 


Chú ý : Nhiệt độ bình điện phân cao hơn nhiệt 
độ nóng chày của Mp nên Mỹ sinh ra ở dạng lỏng. 
còn Br› thì chuyển thành thể khí. 


c) Điện phản HHƯỚC tà các Hứa phản ứng. 
không HŠW € huăn 


Nước tỉnh khiết rất khó bị điện phân vì nó điện li 
không đáng kể nên có rất ít ion để dân điện. Khi thêm 
vào nước một muối không phản ứng (như NasSO,,, 
quá trình điện phân sẽ xảy ra nhanh hơn. Thiết bị điện 
phân nước được mô tả ở hình 9.12. 





Hình 9.12. Điện phân nước trong 
phòng thí nghiệm 
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Ở anot, nước tỉnh khiết bị oxi hoá : (C,.„. = 107M) với thế tương ứng là : 
2HO -—> O; + 4H” + áe; —=E=-0,817V (xem mũ 8/627 
Ở catot, nước bị khử : _ 
| 2HO + 2e ->H; + 2OH. E=-0,413 V 
Phản ứng tổng cộng trong quá trình điện phân nước là 
2H;O -> 2H; + O; _—— E=-l23V 


` 38 ¬ : mm... ` 

Với các dung dịch ion trơ trong nước thì C.. và CÔ - Xấp xỉ là I0 ˆM nên ta sẽ sử 

dụng các nửa phân ứng và giá trị thế điện cực E không chuẩn để tiên đoán sản phẩm ở các 
điện cực. | 


dj) Điện phản dung dịch chất điện lỉ trong nước 


Để tiên đoán sản phẩm ở điện cực khi điện phân dung dịch chất điện li ta có thể so 
sánh thế của các nửa phản ứng khác nhau ở các điện cực. 


!. Quá trình khử ở catot : 
Ở catot xảy ra quá trình khử Ion kim loại (M?”) với thế phóng điện E, M"* hoặc khử 


HO với thế phóng điện E, „ ọ : 
| Lệ? 


MP” +ne —> M "+ 
€, 


2H2O + 2e —> H› + 2OH: Em O 
CÚ?” 


—_ Vì catot đóng vai trò là tác nhân khử (tức vai trò của một nửa phản ứng) nên muốn khử 
được ion M”” hay HO (tức là muốn cho các nửa phản ứng trên xảy ra theo chiều thuận) thì 
thế của nguồn điện ngoài đặt vào catot (kí hiệu là Ec, ngoài) phải âm hơn (nhỏ hơn) thế 
phóng điện của M”” hoặc âm hơn thế phóng điện của nước (mục 6.3.2), tức là : 


-E 


n+ " n+. 
` c,M 


E =E>0 


c, ngoài = ¬ M 


C, ngoài 


<E E E 


Ec ngoài SE, k „0 c,H,O— 


=E>0 


C, ngoài 
Theo nhiệt động học E càng lớn thì AG càng âm, phản ứng càng dễ xảy ra (mục 8.6.2), 

do đó giữa ion kim loại M°” và H›O, tiểu phân nào có thế phóng điện E„ lớn hơn (kém âm 

hơn) thì ở catot, nó sẽ bị khử trước. Hiểu một cách đơn giản, //ểu phân nào có thế phóng 


điện kém âm hơn tức là dễ bị khử hơn, thì sẽ bị khử trước. 
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2. Quá trình ovi hoá ở anot - 


- Ở anot xây ra quá trình oxi hoá các anion gốc axit, hoặc HO, hoặc oxi hoá kim loại 
dùng làm anot : 


2X" _> Xs+2ne = 
| a,X_. 

2H,O —> O¿ + 4H”+áe Puno 

M —> M” + ne Ew 


Tương tự như phân tích ở trên, vì anot đóng vai trò là tác nhân oxi hoá nên muốn oxi hoá 
được các chất khử trên thì điện thế của nguồn điện ngoài đặt vào anot (kí hiệu là E,, ngời) 
phải dương hơn thế phóng điện của X””, của H;O hoặc thế hoà tan của kim loại làm anot 
(kí hiệu là E, wịj), nghĩa là : 

_ Pro SE =E>0 


d, h£OaI1 a.X"ñ” 
O 
Ca 'ngoài = Pa /H,O =E>0 
+, “ . TĐà M = E > 0 


a, ngoài 


Do đó, chất khử nào có thế phóng điện hoặc thế hoà tan nhỏ hơn (kém (dương hơn) thì 
ở qnot, nó sẽ bị oxi hoá trước. 


Thí dụ. Điện phân dung dịch KI trong nước với anot trơ là Pt nhãn, quá thế đối với H; 
bằng 0, V, quá thế đối với Os bằng 0,6 V, quá thế với K và I; không đáng kể. 


Ở catot có các chất oxi hoá là K” và HO, ta hãy tính thế phóng điện cua chúng dựa 
vào biểu thức (9.3) : 


KỲ+e->K | E. _E9 =E 


eK! K*/K qt,c =—-2,93—0=-2,93(V) 


_2HạO + 2e >H¿ + 2OH”; EeH,o=- 0,413 V—0,1V =~0,513 V 
Ee.H.O kém âm hơn, nên nước dê bị khử hơn K”, do đó H; được hình thành ở catot. 


Õ anot có các chất khử là IF và vn ta hãy tính thế DI HE điện của chúng dựa vào 
biểu thức (9.4). 


27 > b+2e E =E°_ +E_ =054+ 0= 0,54V 
a,l I,/2I qt,a 


Bẽ _——_  rtÐ0 " 
2H2O -> O, + 4H” + 4 E.uo =EO „mo +E„„=0/817 + 0,6 = l417V 
[ có thế phóng điện nhỏ hơn H;O nên I; được tạo ra ở anot. 


Phương trình phản ứng tổng cộng trong quá trình điện phân là : 
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2KI + 2H;O —“*"#“#“ ,H, + L, + 2KOH 
Thí dụ 2. Điện phân dung dịch NaCl đậm đặc trong nước với anot trơ là Pt nhắn, 
Kệ y và THẾ không đáng kê ; EU, =0,6 V; đun, =U.1. 


Ở catot có các chất oxi hoá là Na” và H2O nên có hai khả năng : 


Na" + e >Na ; E vu.=—2/71V~ Eạ„=— 2/71 V 
. _& Na 


2H;O + 2e ->Hạ + 20H ; Eeio=~0,413V—0,1V=~0,513 V 
EeH,o kém âm hơn, nước dễ bị khử hơn Na”, do đó H; được hình thành ở catot. 


Ở anot có các chất khử là CI” và H2O nên có hai khả năng : - 


, 


2CÏ” ->2CI+2e ; 2Cl ->Cl  E „ =136V+ Euya= 1,36 V. 


2H;O —> O; + 4H +4e; E.no=0,817V + 06V= 1417 V, 


a, 


_- Chính là do quá thế của O; là 0,6 V đã làm cho thế phóng điện của H;O để tạo thành 
O› (1,42 V), trở nên lớn hơn thế cần thiết để tạo thành C1; là 1,36 V. Do đó, việc tạo thành 
C2 từ Cl thuận lợi hơn, nên CI› được hình thành ởanot.  - 

Phản ứng tổng cộng trong quá trình điện phân là : 
2NaCl + 2H,O —“"#“#“ ,ÔH, + Cl +2NaOH 
Thí dụ 3. Điện phân dung dịch NISO¿ trong nước : 
—"_ Trường hợp dùng anot hoà tan là niken, E„„¡ = 0/23 V; Euw,= 021 Vị 
Et,O, — 0, 06V ° 
Ở catot có các chất oxi hoá là Ni” và H;O nên có hai khả năng : 


Ni” + 2e -> Ni; R = —025 V~0,23V =- 0,48 V 


@œNi” 


2HạO + 2e —> Hạ + 2OH”; —— fswo=-0,413V~0/21 V=- 0,623 V 


E„ ¡2+ bằng -0,48 V kém âm hơn, nên kim loại niken thoát ra ở catot. 
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ˆ + + F +, ` 2= ` ° ` ` ˆ “ + ~ 
Ở anot có các chất khử là SOZˆ. H;O và Ni dùng làm anot nên có 3 khả năng : 


x DO?" #20. V 


2801 ——>8;O¿~ +2e 

2HO ——>O;+4H”+4e; E.w,o=0.817V + 0.06V =0,877 V 

N —>Nif+2c  : E¿wi=-0./25V + 023V=—0,02V 
Ở đây thế hoà tan của niken là nhỏ nhất nên anot niken bị hoà tan. 


Như vậy, trong quá trình điện phân dung dịch NiSO, với anot tan là niken, kim loại 
niken đã bị hoà tan và chuyển dần từ anot sang catOI. Vì vậy, quá trình này được dùng để 
tinh chế niken hoặc mạ niken (catot là vật cần được mạ). 


"Trường hợp dùng anot không tan (anot trơ là Pt nhấn). 


Ở catot, kim loại niken được thoát ra như trường hợp trên. 
Ở anot có các chất khử là SO2” và H›O nên có hai khả năng : 


2— ĐẠO 
250“ ———>9;Q; + 2e ' b, a,SO? "4 0L V 


2HO.——>O; + 4H + 4e: E,Huo=0.817V + 0,6V = 1.417 V 
E„ „o nhỏ hơn nên nước đễ bị oxi hoá hơn SO2” và O› được hình thành ở anot. 


Từ sự phân tích các thí dụ trên và các kết quả nghiên cứu khác, người ta đã rút ra một 
số kết luận về sự "= phân dung dịch chất điện l¡ trong nước như sau : 


[+ Cation của các kim loại kém hoạt động như Âu, Ag, Cu, Cr, PL và Cd thị bị khử 
thành kim loại. 


2. Cation của các kim loại hoạt động gồm các kim loại nhóm IA, HA. và AI nhóm IHA 


thì không bị khử, mà thay vào đó là nước bị khử thành H; và OH.. 
3. Các anion halogenua (trừ F ) bị oxi hoá do quá thế của sự tạo thành Õs lớn. 


4. Các anion như F, SOZ”, CO1”, NO: và PO¿ không bị oxi hoá mà thay vào đó 
nước bị oxi hoá thành Õ› và H”. Sở đĩ các oxoanion không bị oxi hoá là vì các nguyên tố 
phi kim trung tâm đã ở trạng thái oxi hoá cao. 

3. Phân lớn các kim loại dùng làm anot như Cr, Nị, Cu ... (trừ một số kim loại rất kém 


hoạt động như Au, Pt, Pd....) đều bị oxi hoá thành cation M””, nghĩa là các kim loại đó bị 


hoà tan. 
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9.2.4. CÁC ĐỊNH LUẬT VỀ SỰ ĐIỆN PHÂN _ PC đá : 

đ) Nội dung các định luật Faraday : 

Bảng con đường thực nghiệm, nhà bác học Anh Farađay (M. Faraday. 1791 - 1867) đã 
tìm ra sự phụ thuộc giữa lượng điện đi qua chất điện phân và khối lượng của các chất thoát 
ra ở mỗi điện cực trong quá trình điện phân và thiết lập thành hai định luật : 

Định luật Faraday thứ nhất. Khối lượng của chất thoát ra ở môi điện cực khi điện 
phân tỉ lệ thuận với lượng điện đã đi qua chất điện phân. 


“ 


Định luật Farađay thứ hai. Kiu cho nhihï2 lượng điện bằng nhau đỉ qua các chất điện 
phán khác nhau thì khối lượng của các chất thoát ra tỉ lệ với các đương lượng của chúng. 
Biểu thức toán học của hai định luật Faraday nêu trên là : 


1).q 
tố _ 0.7 
m F "-. _ _ 28, 


Ở đây : m là khối lượng của chất thoát ra ở điện cực (tính ra gam), Đlà đương lượng 
gam của chất đó, q là lượng điện đi qua chất điện phân, F là hằng số, gọi là số 
-_Farađay = 96500 culong. mol hộ, 

Đương lượng gam liên hệ với khối lượng mol nguyên tử như sau : 


5= 


lội 


Ở đây, A là khối lượng mol nguyên tử (g/mol), n là số electron trao đổi trong phản ứng 
điện cực. 


Lượng điện liên quan với cường độ dòng điện và thời gian đòng điện đi qua như sau : 
q = Ït 
Ở đây I là cường độ đòng điện (tính ra ampe), t là thời gian điện phân (tính ra s). 


Do đó công thức Farađay (9.7) có thể viết là : 


ĐIt 
Hi 9.8 
n (9.8) 
lay m= = _ (9.9) 
nEF _ 


b) Ung dụng của định luật Faraday 


Dựa vào định luật Farađay có thể tính khối lượng các chất thoát ra ở mỗi điện cực hoặc 
lượng điện cần tiêu tốn và thời gian cần thiết để dòng điện đi qua chất điện phân. 
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Thí dù /. Tính khối lượng Cu thoát ra ở catot khi cho Xà ÀU điện 5 ampe đi qua dung dịch 
CuSO, trong | giờ. _ 


Áp dụng công thức (9.8) với Đẹ„ = 31.8, ta tính được khối lượng của Cu thoát ra ở catot là : 


_318.5.3600 
mm => — = 593 am 
C06500 h 


Thí dụ 2. Cần phải cho dòng điện 5 ampe đi qua dung dịch H;SO;¿ trong thời gian bao 
nhiêu lâu để thu được 3 ø khí oxi. Khối lượng mol nguyên tử của oxi là 16. 


Áp dụng công thức (9.9). 


— AIt. 
"0: ng 
_ | ma..n.F 
Suy ra be các S7 j Su 


A.I 16.5 
9.2.5. ÚNG DỤNG CỦA SỰ ĐIỆN PHẦN 


Phương pháp điện phân được ứng dụng rất rộng rãi trong NÓ tế sản xuất và trong 
phòng thí nghiệm nghiên cứu. ằ 

Trong công nghiệp hoá chất, điện phân thường được dùng để tách lấy đơn chất từ hợp 
chất. Nhiều quá trình điện phân giữ vai trò.then chốt trong sản xuất như : 

- Sản xuất NaOH, Cl; bằng phương pháp điện phân dung dịch NaCl đậm đặc. Trong 
quá trình điện phân. sản phẩm tạo ra là NaOH, H; và CI:; chứ không phải O› là do quá thế 
của Ö› quá lớn, (xem mục 9.3.3). Clo là một trong mười hoá chất được sản xuất nhiều nhất. 
Vì vậy, có thể nói rằng các nhà sản xuất đã thu lợi hàng t đô la là nhờ vào việc ứng dụng 
quá thế điện phân. | | 

= Sản xuất các khí H;, Ö› bằng phương pháp điện phân dung dịch KazSOu, H;SO,, 
NaOH... thực chất là điện phân nước, còn các chất muối, axit, kiềm chỉ đóng vai trò làm 
tăng độ dẫn điện của dung dịch. Trong phòng thí nghiệm, sự điện phân nước thành H; và 
O› đã được thực hiện từ năm 1800 và đến nay vẫn được sử dụng đề điều chế H; và O; siêu - 
tinh khiết. 


— Sản xuất L¡, Na, Mg, Ca, Sr, Ba, Cà, ĐỊ2 . . bằng phương pháp điện phân các muối 
haloøgenua nóng chảy. 


~ Sản xuất AI bằng phương pháp điện phân AlzO3 nóng chảy có thêm Na2AlF, (criolit) 
đề giảm nhiệt độ nóng chảy của nhôm oxit. 


— Sản xuất KCIO: bằng phương pháp điện phân dung dịch KCT đặc, nóng ... 
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— Điều chế các kim loại tinh khiết. 
Bảng phương pháp điện phân người ta có thể thu được các kim loại có độ tinh khiết cao 
như Zn, Cd, Mn, Cr và Fe. Thí dụ, khi điện phân dung dịch ZnSO¿ đã được tình chế và 


thêm H;SO¿, do quá thế của H; trên Zn khá lớn, nên ở catot không tạo ra H; và tạo ra 
kim loại Zn. Sản phẩm Zn thu được đạt độ tinh khiết 99,99 %. 


— Tĩnh chế kim loại 


Nhờ phương pháp điện phân có thể tinh chế hàng loạt kim loại như Cu, Ag, Au, Ni, Co 


và Pb. Phổ biến nhất là tỉnh chế đồng. Đồng thô (lẫn tạp chất) được dùng làm anot, nhúng _ 


trong dung dịch điện phân CuSO„. Đồng tinh khiết được dùng làm catot. Các ion Cu”” từ 
sự hoà tan anot chuyển về catot và bị khử thành đồng tỉnh khiết bám vào catot. 

- Đúc các đồ vật bằng kim loại được tiến hành tương tự như tỉnh chế kim loại. Trong 
quá trình điện phân, kim loại anot tan dần thành M”” và bị khử thành kim loại bám thành 
lớp trên khuôn đúc ở catot. 

— Mạ điện _ | 

Trong Kĩ thuật, người ta mạ các kim loại như Zn, Cd, Cu, Ni, Cr, Sn, Ag và Au lên bể 
mặt các đồ vật bằng kim loại để chống sỉ, tăng vẻ bóng, đẹp của đồ vật bằng phương pháp 
điện phân. Trong mạ điện, kim loại để mạ được dùng làm anot nhúng trong dung dịch muối 
của nó. Vật cần mạ được dùng làm catot. Trong quá trình điện phân, kim loại làm anot tan 


dần thành M”” còn ở catot, M”” bị khử thành lớp kim loại bám trên bề mặt đồ vật làm catot.. 


— Phân tích định tính, định lượng và tách các kim loại trong hỗn hợp của chúng. 
Nguyên tắc dựa trên thế phóng điện khác nhau của các ion kim loại trong hỗn hợp. 
Thí dụ :Trong dung dịch có chứa đồng thời một số ion kim loại khác nhau. Bằng cách tăng 
dần điện thế đặt vào hai điện cực của bình điện phân, các kim loại lần lượt thoát ra ở điện 
cực. Qua đó xác định được trong dung dịch có những ion kim loại nào và khối lượng của 
chúng là bao nhiêu. 


9.3.* TÁCH CÁC ĐƠN CHẤT TỪ HỢP CHẤT 


Đại đa số nguyên tố hoá học trên quả đất đều nằm trong thành phần của các hợp chất. 


Tuỳ theo trạng thái oxi hoá của nguyên tố mà đơn chất có thể được điều chế bằng quá trình. 


khử hoặc bằng quá trình oxi hoá. 
9.3.1. NHIỆT ĐỘNG HỌC CỦA QUÁ TRÌNH KHỬOXIT KIM LOẠI 


Quá trình khử được dùng để tách nguyên tố mà trong hợp chất chúng ở dưới dạng ion 
dương hoặc nguyên tử phân cực dương. Những nguyên tố đó chủ yếu là kim loại và hiđro. 

Oxi chiếm khoảng 50% trọng lượng của vỏ quả đất, vì vậy trong tự nhiên rất nhiều kim 
loại tồn tại ở dạng oxit. Ngoài ra nếu kim loại tồn tại dưới dạng quặng sunfua hoặc 
cacbonat, người ta cũng dễ đàng chuyển hoá chúng thành oxit. 
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Ỡ, 


Quá trình khử quặng oxIt kim loại thành kim loại có thể thực hiện. bằng phương pháp 
dùng các chất khử hoá học hoặc bằng phương pháp điện phân 


a4) Giản đồ Elingeam (Ellingham) 
Giản đồ Elingam được h AgaO 
xây dựng. dưới dạng đồ thị AG | kJ 
sự phụ thuộc biến thiên năng +250 
lượng tp tạo thành của các 
OXIt vào nhiệt độ. Các giá trị 
AG" đều được tính đối với _ _ _ 
I mol Ô› (hình 9.13). | " CO —> CO›a 


CuO 


Từ giản đồ ta thấy, độ 
“dốc của các đường biểu 
diễn AG — T đối với các 
oxIt là khác nhau. Năng 
lượng Gip hình thành 


chuẩn của các oxit được : XNN 


tính theo hệ thức : 
AG” = AH” - TAS° 


Nếu chấp nhận những 
biến đổi của nhiệt tạo 
thành AH” và biến thiên 
entropi tạo thành AS” của 
các oxit theo nhiệt độ là 
nhỏ, có thể bỏ qua, thì độ 
dốc của các đường thăng. 
trên giản đồ chỉ liên quan 





500 1000 1500. 2000 2500 C 





đến biến thiên entropi của Hình 9.13. Giản đồ Elingam đối với sự khử oxit kim loại 
phản ứng tạo thành oxit và _ 
khi đó : 
dAG° 
=~AS° 
đt 


Biểu thức đó cho thấy : AS” của phản ứng càng lớn thì độ dốc của đường biểu diễn. 
AG — T càng lớn. Như vậy, nếu trong phản ứng oxi hoá, có các chất khí bị tiêu thụ thì sau 
phản ứng, số mol khí bị giảm đi thì AS” của phản ứng là âm (AS” < 0) và độ dốc của đường 
-AG? - Tlà dương, nghĩa là đường thẳng đi lên khi nhiệt độ tăng tức là năng lượng p tạo 
thành của oxit tăng lên theo nhiệt độ ). Điều đó xảy ra ở các phản ứng tạo thành oxit kim 
loại và H;O từ các đơn chất, phản ứng oxi hoá CO thành CO; (hình 9.13). 
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Yy | 
xM (r) + 2 O› (k) ———>M,O, (r) (1) 


2CO (k) + Ô; (k) No 2CO; (k) (3) 


'Biến thiên TH DỊ chuẩn của phản ứng (1) luôn BÌMS giá trị âm, của phân ứng Món là. 
— 88, 64 3. mol `.K”Ì, của phản ứng (3) là - 172,82 I.mol. 'độ Ì 


Xét phản ứng oxi hoá C thành CO; : 


Số mol khí không thờ đổ sau đô: ứng nên biến thiên entropi của a phản ứng (4) khá 
nhỏ (AS” = 2,9 Jmol” ' độ” ny do đó đường biểu diễn hầu như là một đường thắng nằm 


ngang, song song với trục hoành và năng nho SỊ tạo thành của CO; gần như nhan thay 
đổi khi nhiệt độ tăng. 


Xét phản ứng oxi hoá C thành CO : : 


Số mol khí tăng, biến thiên entropi của phản ứng (5) tăng (AS” = 178,52 1 mol"!.đệ” 
nên đường biểu diễn có độ dốc âm và năng lượng Gip tạo thành của CO giảm xuống khi 
nhiệt độ tăng (hình 9. 13). 


b) Ứng dụng gián đồ Elhngam - 


Mặc dù các phản ứng oxI hoá — khử không phải luôn đạt tới cân bằng, nhiệt động học 
vẫn được áp dụng để xác định phản ứng nào có thể thực hiện được. Tiêu chuẩn để xác định 
là ở điều kiện đã cho năng lượng Gip của phản ứng phải âm. Thường người ta chỉ cần xem 


xét năng lượng Gip chuẩn AG” cũng đủ, bởi vì nó có quan hệ với hằng số cân bằng : 
AG”=-— RTinK | 


Khi AG° < 0 thì K > 1, do đó phản ứng là thuận lợi. Tốc độ phản ứng cũng cần được 
chú ý nhưng ở nhiệt độ cao, nói chung tốc độ phản ứng lớn, nên thường thì HÀNG phản ứng 
nào được phép về mặt nhiệt động học đều có thể xảy ra được. 


Nếu AG” tạo thành của một oxit tự nó đã có giá trị dương ở nhiệt độ nào đó thì phản 
ứng nghịch, sự phân huỷ oxit sẽ tự xảy ra không cần dùng thêm chất khử. Hình 9.13 cho 
thấy đối với Ag:O, ở khoảng nhiệt độ trên 250 ”C, AG” có giá trị dương nên oxit đó không 
_ bền, khi đun nóng đã phân huỷ thành Ag và O¿. Đối với hầu hết các oxit kim loại thì phải 
dùng chất khử mới khử được oxit kim loại thành kim loại. Những chất khử thường dùng ở 
đây là than cốc, hiđro hoặc kim loại có tính khử mạnh hơn. Giá trị AG” của mỗi phản ứng 
khử oxit kim loại phụ thuộc vào nhiệt độ. Giản đồ Elingam cho thấy sự phụ thuộc đó, nghĩa 
là cho thấy giá trị AG” của mỗi phản ứng khử ở từng nhiệt độ. Trên cơ sở đó có thể lựa chọn 
chất khử và nhiệt độ để khử một oxit kim loại nào đó thành kim loại. Mặt khác, cũng có thể 
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biết, đối với một chất khử cụ thể, nó có thể khử được những oxit kim loại nào ở nhiệt độ 
nào thành kim loại. 


Thí dụ 1. Ô nhiệt độ tối thiểu là bao nhiêu thì ZnO có thể bị khử thành kim loại bởi C 7 
Ở hình 9.13, đường biểu diễn AG” tạo thành của ZnO vượt lên trên đường biểu diễn 


“của CO ở khoảng 950 °C. Do đó, ở khoảng nhiệt độ trên 950 “C thì C cớ thể khử ZnO 
thành Zn. Thật vậy, phản ứng tạo thành ZnO và CO từ các đơn chất ở trên 950 °C như sau : 


l ê 


_ | 
Zn (r) T 2 O› (k) ———>ZnO (r) (2) 


Lấy phản ứng (1) trừ đi phản ứng (2) ta được phương trình phản ứng khử ZnO bằng C ở 
trên 950 ke 


C (r) + ZnO (r) ` Tn ti. | (3) 
Năng lượng Gip của phản ứng (3) là : _ 


¬ O 
- AG thản ứng 3)” ÁG “(phản ứng 1) — ÂO (phản ứng 2) 


Giá trị năng lượng Gip của phản ứng (3) là âm bởi vì ở khoảng nhiệt độ trên 950 kô: 
giá trị năng lượng Gip tạo thành của CO (phản ứng (1)) âm hơn năng lượng Ớip tạo thành 
của ZnO (phản ứng (2)). Như vậy, phản ứng khử 2ZnO thành Zn bằng C là thuận lợi về mặt 


nhiệt động học ở trên 950 °C. 


Thí dụ 2. Hãy xét xem ở 1000 °C và ở 1500 °C, FeO có thể bị khử thành kim loại bởi 
các chất khử nào ? 


Từ hình 9.13 ta thấy ở 1000 Sẽ đường biểu diễn AG” tạo thành của OXIt các nguyên tố 
€, Zn, Si, Ti, AI, Mg và Ca nằm ở phía dưới đường biểu diễn AG” tạo thành của FeO, nên 
giá trị AG” của các phản ứng khử FeO bằng các nguyên tố trên đều âm. Vì vậy, về mặt 
nhiệt động học, các phản ứng khử FeO đó đều có thể xảy ra. Ở 1500 °C, có thể dùng tất cả 
các chất khử trên để khử FeO thành kim loại, trừ Zn, bởi vì từ khoảng 1300 °C trở lên 
đường biểu diễn AG” tạo thành của ZnO nằm phía trên đường AG” tạo thành của FeO. Do 
đó đối với phản ứng khử FeO bằng Zn ở 1500°C: 


-_ FeO (r)_ + Zn (l) ——> Ƒ€ (Ù Rã “nQ (r) 


AG” >0, nên phản ứng thuận không có khả ¡ năng xảy ra, nghĩa là Zn KHE khử được FeO 
thành kim loại. 


Từ thí dụ l và 2 ta có thể rút ra nhận xét là : sự khử một oxit kim loại (MO) nào đó 
bằng cacbon (than cốc) hay bằng một kim loại M' khác là thuận lợi về mặt nhiệt động học 


đối với những nhiệt độ mà ở đó đường biểu diễn AG: tạo thành của MO nằm trên đường 
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biểu điễn AG” của CO, hay nằm phía trên đường biểu diễn AG” tạo thành của MO. Bởi vì 
khi đó phản ứng khử oxit kim loại MO bằng C hay bằng M Sẽ có AGb „=c 
AG = AG° (CO) - AG° (MO) <0 | 
-AG”r = AG” (MO) - AG” (MO) <0 
Nguyên tắc tương tự cũng áp dụng được đối với phản ứng khử oxit kim loại MO:. Thí 
dụ, ở hình 9.13, vì đường biểu diễn AO tạo thành của SiOs nằm phía trên đường biểu diễn 


AG” tạo thành của MgO tới khoảng nhiệt độ 2200 °C, nên MgO có thể khử được SiO› ở 
khoảng nhiệt độ đó. 


SIO+ + 2Mg ——>ä5I + 2MpO: 
Chính phản ứng này được sử dụng trong thực tế để sản xuất silic Kí thuật, trong phòng thí 
nghiệm để điều chế silic. 
- Thí dụ 3. Hãy xét xem : 

Hiđro có thể dùng làm tác nhân khử những oxit kim loại nào thành kim loại ? 

Cacbon (than cốc) có thể dùng làm tác nhân khử những oxit kim loại nào thành kim loại 2 

Canxi có thể dùng làm tác nhân khử những oxit kim loại nào thành kim loại ? 

Giải : 

Đường biểu diễn AG” tạo thành của H;O hầu như nằm trên các đường biểu diễn AG° 
tạo thành của nhiều oxit kim loại. Do đó, H; chỉ có thể khử được Ag2O, CuO ở nhiệt độ 
trên 100 °C, khử được ZnO ở nhiệt độ trên 1500 °C. 


Đường biểu diễn AG” tạo thành của CO đi xuống, vì vậy, khi nhiệt độ càng cao thì AG” 
tạo thành của CO càng âm hơn AG” tạo thành của nhiều oxit kim loại, do đó, ở nhiệt độ đủ 
cao, cacbon có thể khử được hầu hết các oxit kim loại. Thí dụ, cacbon có thể khử được FeO 
ở khoảng trên 600 °C, khử được hơi nước ở khoảng trên 750 ˆC, khử được ZnO ở khoảng 
trên 1000 °C, khử được TiO+ ở khoảng 1600 °C, khử được MgO ở khoảng 1700 ”C, khử 
được AlaOa và CaO ở khoảng trên 2000 °C. Nhưng việc dùng than cốc làm tác nhân khử có 
nhiều hạn chế vì phải nâng nhiệt độ của lò lên cao, tiêu tốn nhiều năng lượng, đồng thời ở 
nhiệt độ cao các lớp lót bên trong của lò bị phá huỷ mạnh và xảy ra các phản ứng phụ, tạO. 
thành các hợp chất làm giảm độ tinh khiết của kim loại, thí dụ cacbua kim loại. Đê khắc 
phục việc phải tiến hành khử oxit kim loại ở nhiệt độ quá cao, người ta đã dùng những chất 
khư khác than cốc. Thí dụ, dùng các chất khử như AI, Mg hay Ca. 


Đường biểu diễn AG” tạo thành ‹ của CaO nằm thấp nhất. Do đó, Ca có thể khử được 
oxIt của hầu hết các kim loại. | _ 


Qua việc xem xét giản đồ Elingam và ứng dụng của nó ta thấy : 
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— Năng lượng Gip tạo thành của H;O và của các oxit kim loại đều tăng khi nhiệt độ 
tăng, còn của CO thì giảm xuống khi nhiệt độ tăng. Điều đó chứng tô nước và oxIt của các 
kim loại có độ bền nhiệt động giảm khi nhiệt độ tăng, còn cacbon oxit có độ bền nhiệt 
động tăng khi nhiệt độ tăng. 

— Độ bền tương đối của các oxit liên quan đến khả năng khử (tương đối) của các tác. 
nhân khử. Ở cùng một nhiệt độ, oxit nào càng bền (năng lượng Gip tạo thành của nó càng 
âm) thì đơn chất tạo nên oxit đó có khả năng khử càng mạnh, có thể khử được càng nhiều 
oxit kim loại thành kim loại. Ở giản đồ Elingam, AgzO kém bền nhất, H;O chỉ bên hơn 
_ một vài oxIt kim loại nên khả năng khử của hiđro không cao. CaO bền nhất nên canxi thuộc 


loại chất khử mạnh nhất, có thể khử được hầu hết oxit của các kim loại. Ở nhiệt độ đủ cao, 
CO có độ bên nhiệt động cao nhất nên khả năng khử của than cốc tăng lên mạnh ở nhiệt độ - 
cao, nó có thể khử được oxit của hầu hết các kim loại. 


9.3.2. KHỨQUĂNG OXIT BẰNG CHẤT KHỬ 


Các quá trình công nghiệp nhằm tách kim loại từ quặng phức tạp hơn nhiều so với 
những điều chúng ta xem xét về mặt nhiệt động học. Ta Hay xem xét ba thí dụ quan trọng 
về sự khử dễ dàng, sự khử vừa phải và rất khó. 


4) Sự khứ quặng đồng 


Sự khử quặng đồng là sự khử kém khó khăn nhất. Có lẽ vì thế mà thời đại đồ đồng diễn 
ra trước thời đại đồ sắt. Từ cổ xưa người ta dùng phương pháp nhiệt luyện. Ngày. nay người 
ta dùng cả phương pháp thuỷ luyện đồng. 


" Phương pháp nhiệt luyện đồng hiện nay vẫn được sử dụng rộng rãi. Tuy nhiên, 
công nghệ nhiệt luyện đồng khá phức tạp. 

+ Quặng đồng (chủ yếu là quặng cancopirit CuFeS›), sau khi làm giàu, được nung 
trong không khí ở 800 — 850 ”C. 'Ở đó một phần sắt được chuyển thành FeO và phần lớn 
lượng lưu huỳnh đã chuyển thành SO› làm giảm bớt lượng lưu NÙ) trong quặng : 

2CuFe5» + O; —>CuzS + 2Fe5 + SO; 
2Fe5› +4O; ——> 2FeO + 45O; 
2FeS + 3O› ———> 2FeO + 25O;, 

+ Quặng sau khi đã nung được nấu chảy với cát ở 1200 — 1500 °C để FeO tạo thành 

xi và được tháo ra khôi lò : _ | 
FeO + SIO2 ——— FeSIOa (x) 
Sản phẩm nóng chảy còn lại là hỗn hợp các sunfua, CusS, Fe5 và các nguyên tố đi kèm 


như Âu, Ag, Ni, %, le. 


Thổi khí oxi vào sản phẩm nóng chảy trên, có thêm cát, ở 1300 °C. Ổ đó, tiếp tục 
chuyển lưu "h thành lá Š và FeO thành xi : 
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2FeS +3Ó; ——— 2FeO + 2§O; 
FeO + SIO+ —_— FeSIOa 
Một phần Cu¿S được chuyển thành Cu2O :' | 
_ 2Cu2S + 3Ó; ——> 2Cu2O + 25O, 
+ Nung sản phẩm thu được ở trên (Cu2O và Cu»›S) để cho ion sunfua khử Cu(J) thành Cu. 
2Cu;O + Cu;§ ——> 6Cu + SO; _ 
Sản phẩm lỏng thu được chứa khoảng 90 — 95 % Cu. 


Để loại các tạp chất, người ta tinh chế đồng, lúc đầu là phương pháp nhiệt, sau đó là 
phương pháp điện phân. 


Trong phương pháp nhiệt, người ta thối không k khí vào sản phẩm đồng lỏng ở trên. Ở 
đó, các tạp chất và một ít đồng bị oxi hoá : 


Zzn _+O; ——>2ZnO 
2Pb +O› ——>2PbO 
4Sb + 3O; ——>2§b;O; 


4Cu +O, ——>2Cu;O 
Cho thêm cát vào để chuyển các oxit tạp chất thành xi chảy r ra ngoài. Cho than gộ \ vào 
để khử CuzO thành Cu : 


CO +€ ——>2Cu + CO 
Sản phẩm thu được chứa 95 — 98 +® Cu. 


Để thu được đồng tinh khiết cao, người ta phải dùng dt pháp điện phân. Khi đó, 
thanh đồng cần tinh chế đóng vai trò anot, còn catot là những thanh đồng tinh khiết. Chất 
điện phân là dung dịch CuSO,. Khi điện phân, anot tan ra, còn ở catot, đồng kim loại tách 
ra có độ tinh khiết cao, chứa khoảng 99,99% Cu. Các kim loại đi kèm tạp chất có thế điện 
cực âm hơn Cu cùng bị hoà tan vào dung dịch, còn những kim loại có thế dương hơn Cu và 
các nguyên tố khác như Ag, Au, Pt, Se, Te ... sẽ lắng xuống tạo ra bùn anot. Người ta sẽ 
thu hồi chúng bằng phương pháp chế hoá riêng. 


Lượng đồng sản xuất được chủ yếu theo phương pháp nhiệt luyện. 


Khí SOs tạo thành trong quá trình chế hoá quặng được dùng để sản xuất axit sunfuric, 
còn xỉ được dùng để sản xuất đá nhân tạo. Tuy nhiên, phương pháp này cũng làm phát thải 
một lượng lớn SO»› gây ô nhiễm môi trường. 


“.. Phương pháp thuỷ luyện đồng 


Đó là cách tách Cu nhờ phản ứng khử ion đồng trong dung dịch nước bằng H; hoặc 
bằng sắt vụn. _ 
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Theo phương pháp này, quặng chứa oxit, sunfua hoặc cacbonat đồng được hoà tan 
trong axit sunfuric loãng có mặt oxi không khí để tạo thành dung dịch muối CuSO¿. Quặng 
chứa đồng sunfua có thể được hoà tan HØDạ dung dịch tu để tạo thành dung dịch muối 
CuSO), : _ 


| Cu+S + 2Fes(SOa)a ———>4FeSO„ + 2CuSO, + 

Sau đó, dùng H; hoặc bột sắt để khử dung dịch Cu” thành Cu, thí dụ : 
2+ _ + 

Cu + H; (k) | ———>Ct(n + 2H, ag) 

Phương pháp thuỷ luyện tuy mới được áp dụng đề điều chế một lượng nhỏ đồng nhưng 


phương pháp này có lợi hơn cho môi trường, đồng thời cũng cho phép tận dụng được cả 
những loại quặng nghèo, kém chất lượng. Vì vậy, nó là phương pháp có nhiều triển vọng. 


b) Sự khử quặng sắt 


Quặng, Than cốc, Đá vôi 


ị 


Sự khử quặng sắt thành sắt thuộc loại 
khó vừa. Quá trình khử được tiến hành 














trong lò cao (hình 9.14 ). 2007 
Lò cao thường cao khoảng 30 m. Bên | 
trong lót bằng gạch chịu lửa, lớp vỏ ngoài 3Fe;0; + CO —> 
làm bằng thé vn t 
5 li FeaO¿ + CO —> 3FeO + CO, 5 
: ` CaCO; —> CaO + CO, /00C 
Các phối liệu gồm quặng sắt (Fe›O+, 
Fe-O„), than cốc, đá vôi được đưa vào lò 
Ta Đo ctn X920/729 0t, 0n 2W sưà C+C0—> 2CO 
qua phêu hình nón, ở phía trên của lò và FeO + CO—> Fe + CO; 
được đốt trong dòng không khí nóng được 
thối vào lò từ phía dưới bụng lò. 1200 
: -. : : | Fe nóng chảy 
O phân dưới lò, than cốc cháy tạo XỈ hình thành _ 
thành CO›. Khí cỌ, lại phản ứng với.C tạo 2C+0; —> 2CO 1500% 
thành CO. Do đó, có thể viết phản ứng của 
than cốc với oxI của không khí tạo thành _Z ` Không khí 
CO như sau : 
'Gang | »^x 


"ØĐ®E #- Ø. =2 
Giản đồ Elingam (hình 9.13) chỉ ra 
rằng sự khử FeO thành Fe bằng CO có thể xảy ra ở khoảng nhiệt độ trên 600 ˆŒ, còn sự 
khử FeO trực tiếp bằng C xảy ra ở nhiệt độ cao hơn, khoảng 1000 °C. Vì vậy, ở phía trên 


của lò, chỗ nào mà nhiệt độ vào khoảng 500 ˆC (hình 9. 14), Ti, bị CO khử đến Fe:Oa, 
rồi đến FeO như sau : 


Hình 9.14. Sơ đồ các phân ứng xảy ra trong lò cao. 


3Fe;O; + CO———>2Fe;O, + CO; _ˆ 
_ FeạO, + CO———>3FeO + CO, _ 
Ở chỗ giữa lò, nơi mà nhiệt độ khoảng 1000 °C, CO khử FeO thành sắt kim loại : 
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Fe€O + CO———> Fe + CO; 
Ở nhiệt độ này, đá vôi cũng bị phân huy thành CaO và CO. Ở đó CaO tác dụng với tạp 
chất SiO; tạo thành xỉi:CaCO, — ———> CaO + CO, _ 
CaO + SIO; ——> CaSiOa _ | 
Ở phía dưới của lò có nhiệt độ cao hơn, sắt tác dụng với C và CO tạo ra FeaC : 
3Fe+CC 7 —> FeO _ 
3Fe + 2CO_ ——> FeạC + CO, 
Cả tạp chất là oxit của photpho, silic, mangan cũng bị khử thành P, Sĩ và Mn. 
Fe:C và C hoà tan trong sắt lỏng tạo thành gang lỏng (gang là hợp kim sắt cacbon chứa _ 


"từ 2 — 4%C). Xỉ nhẹ hơn gang lỏng, nổi lên trên, được tháo ra ở cửa trên của đáy lò, còn 
gang lỏng được tháo ra ở cửa phía dưới. _ 


Hợp kim sắt cacbon chứa dưới 2% C được gọi là thép. Luyện thép từ gang áp dụng 
phương pháp oxi hoá loại tạp chất : Thổi oxi không khí hoặc oxi nguyên chất vào gang 
nóng chảy. Các tạp chất như C, Sĩ, S, P... bị oxi hoá thành oxit rồi biến thành khí hoặc xi, 
nhẹ nổi lên trên, được tháo ra ngoài trước thép lỏng. Luyện thép từ gang thường sử dụng 
phương pháp Bexeme, phương pháp Mactanh, phương pháp Tomat hoặc phương pháp bazơ - oxI. 


C) Sự khứ S¡O› 

Khó khăn hơn cả là sự khử SiO› thành Si. Giản đồ Elingam cho thấy phản ứng khử 
SiO› bằng than cốc chỉ có thể xảy ra ở nhiệt độ trên 1650 °C. Do đó, trong công nghiệp, 
silic được sản xuất bằng cách dùng than cốc tinh khiết khử thạch anh hoặc cát (SiO;) trong 
lò điện ở nhiệt độ cao, với lượng dư SiO¿ để ngăn ngừa việc tạo thành SC : _ 

SƠ› + 2C —— Äi + 2CO 
25C + S5IO+ ——> 35¡ + 2CO _ 
Sản phẩm thu được chứa khoảng 96 —99% Sĩ, được gọi là silic kĩ thuật. 


Silic Kí thuật còn được điều chế bằng cách khử thạch anh trong lò điện ở nhiệt độ cao 
bằng canxIcacbua: - 


3SiO; + 2CaCạ ——>3Si + 2CaO + 4CO 
_Silie tỉnh khiết đặc biệt, có hàm lượng tạp chất dưới 10 ” % nguyên tử, dùng cho công 
nghiệp bán dẫn được sản xuất từ hợp chất dễ bay hơi của silic là SiCl¿. Đầu tiên bằng 
phương pháp chưng cất phân đoạn, thu được SiC1¿ tỉnh khiết. Sau đó, khử SiCl¿ bằng hidro 
tinh khiết hoặc bằng hơi kẽm ở 1000 ”C thu được Sỉ có độ tỉnh khiết hoá học : 
SiCu +2Hy ——> Si + 4HCI 
SiC, +2Zn ——>Si + 2ZnCl, 
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Từ silic tinh khiết hoá học, bằng phương pháp "tinh chế vùng” người ta tinh chế được 

silc có độ tinh khiết đặc biệt. Từ silic tính khiết đặc biệt, bằng phương pháp kết tỉnh chậm 

"nuôi tinh thể” người ta đã tạo ra những đơn tỉnh thể S¡ dài tới 24 cm, có đường kính tới 
2 cm, có độ tinh khiết cao, đáp ứng được yêu cầu của kĩ thuật bán dẫn. 


9.3.3. SỰKHỨQUẶNG OXIT BẰNG PHƯƠNG PHÁP ĐIỆN PHÂN: 


Giản đồ Elingam cho thấy sự khử trực tiếp Al;Oa bằng C chỉ có thể thực hiện ở trên 
2000 °C. Đó là một quá trình không kinh tế vì quá đắt. Vì vậy, phương pháp sản xuất nhôm 
hiện nay đều dựa vào quá trình điện phân hỗn hợp nóng chảy của Al,O¿ và Nas[AIF¿] do 
hai nhà khoa học Charles M.Hall (Mi và Paul Heroult (Pháp) phát minh gần như đồng thời 
nhưng độc lập với nhau vào năm 1886. 


Sự khử điện phân có thể coi như một kĩ thuật ghép sự khử với một phản ứng hoặc một 
_ quá trình vật lí có AG âm hơn. Năng lượng Gip liên hệ với hiệu thế E ở hai điện cực theo 
_ biểu thức : 

AG =—nFE 


n là số mol electron, F là hằng số Faraday (F = 96 500 Cmol Ì ). Biến thiên năng lượng Gip 
của cả quá trình là tổng năng lượng Gip của quá trình bên trong và năng g lượng Gip của quá 
trinh bên ngoài : 

AO = AG (trong) + AG(ngoài) = AO Tn — nFE (ngoài) 
_ Nếu hiệu thế bên ngoài, E(ngoài) > (AG (trong)/nF) thì sự khử có thể thực hiện được về 


mặt nhiệt động học. Thí dụ, tính hiệu điện thế cần để khử điện phân Ab©; ở 500 °C (không 
kể quá thế). 


Phản ứng phân huỷ A9; có thể được viết như sau : 


Đối với phản ứng trên, ở 500 °C, AG” = 960 k]Ị (có thể lấy từ giản đồ Elingam 
ở hình 9.13). Vì có 4n mol electron đã được vận chuyển (trong phương trình phản ứng có 


96 
4/3 mol AI”” bị khử thành AI), do đó E „...: = “—=.. `... 


'#”' 4mol96500C.mol Ì "sa 
Trong công nghiệp, việc sản xuât nhôm được tiến hành như sau : 


Quặng để sản xuất nhôm là boxit (Al2O; .xH;O). Nó thường chứa các tạp chất như 
SIO; và Fe2O+. Những chất này cần phải loại bỏ trước khi điện phân. Việc tính chế boxIt 
được thực hiện theo quá trình mang tên Bayer dựa vào sự khác nhau về tính chất giữa các 
oxit đó : Nhôm oxit là oxit lưỡng tính, sắt oxit là oxit bazơ, còn silic đioxit là một oxIt axIf 
tương đối trơ. Boxit nghiền nhỏ được nấu với dung dịch NaOH ở 150 “C dưới áp suất 
5,6 atm. Khi đó nhôm oxiIt bị hoà tan dưới dạng natrI hiđroxoaluminat : 


AlaO; + 2NaOH + 3HO ——> 2Na[AI(OH)4] 
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Siic đioxit kết tủa dưới dạng phức natri nhôm silicat. Sắt oxit không phản ứng. Các 
chất không tan đó được lọc bỏ. Nước lọc được pha loãng, khi đó nhôm hiđroxit kết tủa lắng 


xuống. Người ta lọc lấy kết tủa rồi nung ở nhiệt độ 1200 —1400 “C để thu lấy AlsOs khan : 


Na[AI(OH)„¿]' —> AI(OH);} + NaOH 


-_ 2AI(OH)a ——> Al;O +3H;O 
Nước lọc có chứa NaOH được cô đặc để dùng lại. - 


Nhôm OXI nóng chảy ở nhiệt độ rất cao (2050 °), do đó, yếu tố ch chốt của việc sản 
xuất nhôm bằng phương pháp điện phân là dùng criolit nóng chảy để hoà tan nhôm oxit. 


Khi đó chỉ cần đến gần 1000 °C là đã có được chất điện giải ở dạng nóng chảy. 


Ngoài nguồn thiên nhiên ra, criolit còn được điều chế bằng cách cho Al(OH); \ và 
NazCO; tác dụng với dung dịch HF : 


2AI(OH); +3Na;CO; + 12HF ——>2Na:[AIF,] + 9HạO + 3CO;† 
Việc tách lở nhôm từ oxit được thực hiện trong bể điện phân mà sơ đồ của nó được 
mô tả ở hình (9.15). 
Vỏ thép được ghép liền với than chì làm 
thành catot. Chất điện giải là hôn hợp criolit và 
- nhôm oxit nóng chảy. Các thanh cacbon làm 
anot được nhúng vào dung dịch nóng chảy đó 
và sự điện phân được thực hiện với điện ghy 
4,5 V, ở khoảng 900 — 1000 °C. Khi đó AI” 
dưới dạng phức chất bị chuyển về catot và bị 
khử thành nhôm lỏng lắng xuống đáy bể : 


AI” +ả3e ———>Alq 


Ở anot xảy ra sự oxi hoá ion O“” (trong 
thành phần của phức) thành oxi. ÔxiI tạo ra 
| phản ứng với cacbon của anot tạo ra CO; làm 

1- Anot bảng than chì, 2- Lớp Al2O4 và cho điện cực này bị ăn mòn. Vì thế trong quá 
Na,|AlF¿] rắn ; 3 Catot bảng than chỉ ; - trình điện phân phải hạ thấp dần anot xuống. 
4- Hôn hợp Al2Oa và Na;[AlFz nóng chảy ; `. ` - & Đà 
5 Nhôm lồng ; ố- Cửa tháo nhôm. Quá trình điện phân được tiến hành liên 
tục : Al,O; được nạp vào bể phù hợp với tốc 
độ tạo thành nhôm. Criolit được bổ sung bù 
cho phần bị hao hụt. Anot được định kì thay mới và nhôm lỏng được tháo ra ở cửa dưới của 
bể điện phân. Quá trình này sẽ cho nhôm tinh khiết từ 99,4 — 99,8 %. Cho đến nay để sản 
xuất nhôm vẫn chưa có phương pháp nào cạnh tranh nổi với phương pháp điện phân đi từ 
nguyên liệu boxit. Tuy nhiên các nhà khoa học vẫn không mệt mỗi trong việc nghiên cứu 
thay boxit bằng các khoáng chất phổ biến hơn như nefelin hoặc cao lanh và thay thế 
phương pháp điện phân bằng phương pháp khác ít tốn điện năng hơn. 





Hình 9.15. Sơ đồ bể điện phân sản xuất nhôm 


Nước ta có một trữ lượng lớn boxit rải rác ở các tỉnh Lạng Sơn, Sơn La, Lai Châu, Hải 
Dương, Lam đồng ... và có rất nhiều mỏ khoáng chất nhôm silicat ở từ Bắc chí Nam. Đó là 
những nguồn nguyên liệu phong phú cho nền công nghiệp sản xuất nhôm. 
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9.3.4. TÁCH CÁC NGUYÊN TỐ BẰNG PHƯƠNG PHÁP OXI HOÁ 

Quá trình oxi hoá thường được dùng để tách các nguyên tố âm điện nhất. Trong các. 
hợp chất, chúng ở dưới dạng ion âm hay nguyên tử bị phân cực âm. 

Quá trình oxi hoá được thực hiện bằng phương pháp điện phân hoặc phương Giáp dùng 
các chất oxi hoá mạnh. 


ad) Phương pháp điện phân 


Clo là một nguyên tố quan trọng được tách bằng phản ứng oxi hoá. Năng lượng Gip 
chuẩn của RDUNN ứng oxI hoá Ion Œ trong nước là khá lớn : _ | 


2Cl. + 2H2O ạ ——> 20H + Hạ œy +Cbjp — AG=422kI 


q) aq) 

Vì vậy, cần phải dùng phương pháp điện phân. Theo phương trình phản ứng trên thì số 

mol electron được vận chuyển là 2 nên điện thế tối thiểu cần để oxi hoá ion CI thành CT; 
tính được là : _ 
4220001 


E =....a.. 
ngoài ` 2A1 96500C mọl”] _ 


Phản ứng điện phân nước có năng lượng Gip chuẩn là 414 k: 


2H;Oạy—> 2H; + O;q AG°=414 k] 

Tính tương tự như đối với phản ứng trên ta thấy, điện thế tối thiểu để điện phân nước 
chỉ là 1,2V (vì số mol electron được vận chuyền là 4). Nhưng ở đây yếu tố động học đóng 
vai trò quan trọng. Tốc độ oxi hoá nước thành Ô› bằng dòng điện là rất chậm ở điện thế đó. 
Vì vậy, khi điện phân dung dịch NaCT trong nước thì tạo ra CIs, H; và dụng dịch NaOH chứ 
không phải là O2 (xem mục 9.2.3). | 


dd 
| NaCl 


Trong công nghiệp, clo được 
“điều chế từ NaCl theo phương 
pháp điện phân như sau : 

_ Người ta dùng loại muối ăn 
có hàm lượng NaC] cao và trước 
-_ khi điện phân cần phải tinh chế để 
loại các chất có hại cho quá trình 
điện phân như các ion magle, _ 
canxi, nhôm, sắt. Giai đoan điện | : Ñ de NaOH, NacC| 
phân được thực hiện theo ba công. S=== ==_= —x 
nghệ khác nhau : Điện phân với `. 
cực âm bằng thuỷ ngân, điện phân 
với màng xốp và điện phân với _ 
màng bán thẩm. Hình 9.16. Sơ đồ thùng điện phân NaCl*. 

| ° Phương pháp điện 1.Catot ; 2.Anot ; 3.Màng ngăn ; 
phân với cực âm (catot) thuỷ ngân ( Thùng nhiều catot và k”c đặt xen kẽ nhau). 
gây độc hại với môi trường, vì 
vậy ngày càng ít được sử dụng. 
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. Phổ biến hơn cả là phương pháp điện phân với màng xốp. 


Thùng điện phân chứa đầy dung dịch NaCl nồng độ 300 — THIÊN viêm Người ta thiết lập _ 
một hiệu điện thế là 3,5 V. 


Khif@Š shobxyraipfnitingXĩ RaX©f 'MfđÌi@P 

2CIT —> ClỲ +2e 

Ở catot xây ra phản ứng khử nước thành H; : 

2HO +2ce——>  H,†+ 20H" 

Để tránh nổ do các khí Cl: và H; tiếp xúc với nhau, người ta dùng một màng xốp để 
ngăn giữa hai điện cực. Màng xốp này được làm bằng lưới sắt phủ amiăng có tầm nhựa hữu 
cơ. Màng này cho phép dung dịch thấm qua, nhưng ngăn không cho các bọt khí đi qua. 

Ở thùng điện phân, anot được làm bằng thép mạ niken. Catot trước kia được làm bằng 
than chì (thí dụ ở nhà máy hoá chất Việt Trì). Ngày nay, người ta thay bảng kim loại titan 


có phú một lớp oxit bền vững để tăng thời gian sử dụng UP dụ ở xí nghiệp xút- -clo thuộc 
nhà máy giấy Bãi Bằng). | | 


" Công nghệ điện phân với màng bán thẩm. 


Màng bán thẩm làm bằng các polime hữu cơ mà ở mỗi mắt xích polime đều có chứa các 
nhóm cacboxylat COO ), hoặc nhóm sunfonat (— SO- ). Do màng luôn tích điện âm nên 


nó chỉ cho cation đi qua mà không cho anion thấm qua (vì thế có tên là màng bán thẩm). 


| Màng bán thẩm chia thùng điện phân thành hai khoang : Khoang anot gồm cực dương 
nhúng trong dung dịch NaCl1 300 g/1. Ở đây xảy ra phản ứng giải phóng Cl; và để lại ion 
Na”. Khoang catot gồm cực âm nhúng vào nước tinh khiết hoặc có pha thêm chút ít NaOH. 
Ở khoang này xảy ra phản ứng khử nước, giải phóng H; và để lại ion OH”. lon Na” có dư ở 
khoang anot sẽ đi qua màng bán thẩm sang khoang catot tạo ra NaOH. Khi ở khoang catot 
đạt được nồng độ 25 — 30% NaOH thì người ta lấy ra và lại thêm vào đó nước tình khiết.. 
Còn ở khoang anot thì người ta thường xuyên bổ sung dung dịch NaCl. 
Công nghệ điện phân NaCI với màng bán thẩm có nhiều ưu điểm nên dần dần sẽ thay 
thế cho các công nghệ khác. Ở nước ta, nhà máy hoá chất Biên Hoà đã áp dụng công nghệ này. 


Flo có lực oxi hoá mạnh nhất trong các chất oxi hoá nên để oxi hoá anion FT thành F› 
không thể dùng chất oxi hoá mạnh. Đồng thời, thế điện cực chuẩn của flo rất lớn nên khi 
điện phân dung dịch muối florua thì thu được Os chứ không phải Fạ. Do đó, để oxi hoá 
anion F chỉ có thể dùng phương pháp điện phân muối florua nóng chảy. Trong công 
nghiệp, người ta điều chế flo bằng cách điện phân hỗn hợp HF + KF ở 72 ”C. Quá trình 
điện phân thực hiện trong thùng làm bằng thép hoặc đồng, điện cực âm cũng làm bằng thép 
hoặc đồng, điện cực °k HE, làm bằng than chì. Kết quả là ở anot thu được F›, còn ở catot 
thu được H:. 
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Oxi dễ dàng thu được bằng phương pháp chưng cất phân đoạn không khí lỏng nên 
phương pháp dùng chất oxi hoá mạnh hay dòng điện để sản xuất nó là không cần thiết. 
Trong công nghiệp, oxi được điều chế chủ yếu bằng cách chưng cất phân đoạn không khí 
lỏng. Song đề điều chế oxi và hiđro tinh khiết hơn, người ta cũng dùng phương pháp điện 
phân nước. 


b) Phương pháp dùng chất oxi hoá mạnh 
=- Clo là halogen khó bị oxi hoá (vì AG” của phản ứng là 422 kJ). Trong công 
nghiệp, phải dùng phương pháp điện phân để sản xuất clo, (xem tiểu mục a ở trên), còn 
trong phòng thí nghiệm, để điều chế clo phải dùng các chất oxi hoá mạnh như KMnO¿, 
MnO›, CaOCI›... để oxi hoá Cl” trong HCI. Thí dụ : 


2KMnO, + I6HCI ——> 5Cl; + 2MnCl; + 2KCI + 8H;O 


MnO; + 4HCI ——> Clạ + MnCl; + 2H;O 


Thế của các phản ứng trên và pH cần thiết đã được xem xét ở mục 8.5.5 và 8.3.4. Brom 
và Iot là các halogen để bị oxi hoá nên trong công nghiệp và trong phòng thí nghiệm, brom 
và iot đều được điều chế bằng cách dùng các chất oxi hoá mạnh như Cl;, MnO; để oxi hoá 
Ion Br và ionlI trong dung dịch muối bromua và muối iođua (xem mục 8.4.4). Thí dụ : 

_——* Brom được điều chế trong công nghiệp bằng cách cho khí clo sục qua nước 
biển hoặc nước hồ muối đã được axit hoá bằng axit sunfuric : _ 
Clạ + 2NaBr ———> Br;ạ + 2NaCl 

Tiến hành chưng cất dung dịch và dùng dòng không khí để lôi cuốn brom sang dung 

dịch Na›COa cho đến khi bão hoà : 
34Br¿ạ + 3Na;COx ——> 5NaBr + NaBrO+ + 3CO, _ 


Tiếp theo, axit hoá dung dịch bằng axIt sunfuric. Ở đó Br; lại được tạo thành theo phản Ứng : 


5NaBr + NaBrOa + 3H;SO„ Ÿn= 3Na;SO„ + 3Br› + 3H;O 


Cuối cùng, có thể tách brom từ hỗn hợp sản phẩm phản ứng bằng cách chiết bởi dung 
môi hữu cơ hoặc bằng cách chưng cất. : 


Iot được điều chế trong công nghiệp từ rong biển và nước của giếng khoan dầu mỏ. Thí 
- dụ, rong biển đem phơi khô, đốt thành tro rồi ngâm trong nước. Lọc gạn lấy dung dịch và 
cô đặc. | 


Khi đó, muối clorua và sunfat có độ tan nh hơn nên bị kết tủa tách ra, tin) iođua có 
độ tan lớn hơn còn lại trong dung dịch. Lọc thu dung dịch và thêm vào đó một lượng khí 


clo hoặc MnO› và H;SO„. Từ dung dịch phản ứng, Iot được giải phóng ra theo các phương trình : 
2E + Clạ ——> 2C + ]; _ 
2 + MnO; + 4H" ——> Mn” + I; + 2H¿O 
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Trong phòng thí nghiệm, brom và iot được điều chế bằng cách cho dung dịch muối 
bromua hoặc Iođua tác dụng với dung dịch nước clo hoặc tác dụng với mangan đioxIt khi 
có mặt axIf SUNẨUTIC. : 

. Lưu huỳnh là một trường hợp đặc biệt, nó được điều chế vừa bằng cách khai 
thác từ mỏ vừa bằng cách oxi hoá H;S lấy từ khí thiên nhiên. Sự oxi hoá được thực hiện 
theo quá trình Claus dựa trên ba phản ứng sau : | 


2H;y$ + O, — HS HP, 2S+2H,O 


2H;S + 3O» ———> 2S» + 2HO 
2H,S đ SO, xúc tác oxit, 300 ?C 28+ 2H,O 


Các oxit làm xúc tác thường dùng là FezOa hoặc Al;Oa. Quá trình Claus có lợi cho môi 
trường vì nó giảm sự phát thải khí chứa S. 


" Tách vàng khỏi quặng là một thí dụ điều chế kim loại bằng phương pháp dùng 
chất oxi hoá mạnh phối hợp với sự tạo phức. Với những quặng rất khó phân tách Au khỏi 
đất đá bằng phương pháp thông thường, người ta oxi hoá nó bằng cách ngâm chiết trong 
dung dịch NaCN (hoặc KCN) và sục không khí nén vào dung dịch phản ứng liên tục trong 
ít ngày. ở đây, Au được chuyển dần thành phức chất [Au(CN)»;]' tan trong nước : 

4Au + 8CN” + O; + 2H;O ——> 4[Au(CN);]” + 4OH- 
Vai trò của sự tạo phức có tác dụng quyết định trong việc hoà tan vàng (xem mục 8.5.4). 
_ Sau đó, người ta thu hồi vàng bằng cách tách dung dịch ra và cho tác dụng với bụi 
kẽm. Ở đây, Zn khử [Au(CN);]' thành Au : _ 
2[Au(CN);] + Zn -> [Zn(CN»„]“” + 2Au 


9,4. SỰ ĂN MÒN KIM LOẠI VÀ HỢP KIM 


9.4.1. KHÁI NIỆM VỀ SỰ ĂN MÒN KIM LOẠI 

Quá trình phá huỷ cấu trúc kim loại và hợp kim dưới tác dụng của môi trường xung 
quanh được gọi là sự ăn mòn kim loại và hợp kim. 

Tuy theo cơ chế của sự phá huỷ kim loại và hợp kim, người ta phân biệt sự ăn mòn hoá 
học và sự ăn mòn điện hoá học. 

Sự ăn mòn hoá học là sự phá huỷ kim loại do tương tác trực tiếp giữa kim loại với các 
chất hoá học có trong môi trường, như O›, CL, SO»›, các aXIt, các bazơ... 

Sự ăn mòn điện hoá học là sự phá huỷ kim loại hoặc hợp kim do có sự tạo thành các 
pin Ganvani vị mô. _ 

Về phương diện hoá học, sự ăn mòn là ngược với việc tách kim loại từ quặng oxIt và 


quặng sunfua. Về phương diện điện hoá học, cơ chế hoạt động của các pin gavani vi mô có 
nhiều điểm tương tự với các pin Ganvani vĩ mô mà ta đã xem xét ở trên. 
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Sự phá huỷ kim loại và hợp kim theo cơ chế điện hoá học thường xuyên xảy ra trong 
thực tế, khi kim loại hoặc hợp kim tiếp xúc với không khí ẩm, với dung dịch chất điện li 
hoặc với đất. _ 


Nguy hại của sự ăn mòn đối với tàu biển, xe cộ, nhà cửa, cầu cống ... buộc các nước 
phải thiệt hại hàng tỉ đô la mỗi năm. Bởi vậy sự nghiên cứu các quy luật ăn mòn và đề xuất 
các phương pháp chống ăn mòn là một vấn đề lớn lao của toàn thế giới. 

Sự ăn mòn kim loại xảy ra theo cơ chế ăn mòn điện hoá học là phổ biến. Trong cơ chế 
ăn mòn điện hoá học, vai trò của nước, oxi và cả khí cacbonic cũng như các khí có khả 
năng tạo thành dung dịch chất điện Ì¡ trong nước đóng vai trò rất quan trọng. 

Ta xét một thí dụ để thấy được tầm quan trọng của sự oxi hoá trong khí quyền : Sự oxi 
hoá những đồ đồng thành gỉ màu xanh, đặc trưng là trường hợp về sự oxi hoá bởi Ô; khí 
quyển trong môi trường ẩm ướt. 


Nước ẩm hoà tan CO» và một số khí phát thải như SOs, NO; đã tạo thành chất điện li 
với pH < 7. Như đã biết Cu không thể khử được H” (thế khử của Cu“”/ Cu dương hơn thế 
khử của H”/H;), oxI hầu như không oxi hoá được Cu ở nhiệt độ thường (do tốc độ phản ứng. 
không đáng kể). Cu bị ăn mòn trong khí quyển là do nửa phản ứng oxi hoá Cu và nửa phản 
ứng khử Õ› xảy ra “riêng” nhưng lại hợp thành một phản ứng oxi hoá - khử có E khá 
dương. lhật vậy : 


O› (k) +4 HP + 4e —— 2H;0, E°= 123V- 
"I)Ê _ G  —> CA +2 - E°=- 0,34 V 
2Cuụ + O;aj¿ + 4H) ——> 2Cuệ Ạ + 2H;O E° =0,89 V 


Phản ứng có thế bằng 0,89 V lớn hơn quá thế (0,6 V) khá nhiều, vì vậy quá trình ăn. 
mòn Cu diễn ra ở mức độ đáng kể trong khí quyền. lon Cu”” sinh ra kết hợp với các anion . 


có mặt trong nước ẩm (như HCO; ) tạo thành gỉ đồng màu xanh. 


Trong thực tế, nhiều kim loại và hợp kim bị ăn mòn, nhưng phổ biến nhất và thiệt hại 
về mặt kinh tế lớn nhất là sự ăn mòn sắt. Khoảng 25% thép sản xuất ở Mĩ là dùng để thay 
thế cho thép đã bị ăn mòn trong quá trình sử dụng. Dưới đây chúng ta chỉ xem xét chỉ tiết 
hơn sự ăn mòn sắt theo cơ chế ăn mòn điện hoá học và các biện pháp chống ăn mòn sắt trên _ 
cơ sơ kiến thức về điện hoá học kết hợp với kiến thức về axit - bazơ. _ 


... GIẢN ĐỒ POURBAIX 


Giản đồ Pourbaix thuộc loại giản đồ thế - pH (hình 8. 14) là giản đồ được sử dụng để 
xem xét quan hệ chung giữa hoạt tính oxi hoá - khử với hoạt tính axit - bazơ Bronstet. Mỗi 
miền chỉ ra điều kiện pH và thế mà ở đó tiểu phân là bền. 

Ta xây dựng giản đồ E - pH đối với sắt theo các bước như sau : 


nx *A lu, k h ^ ? | & KÀ —5 : 
— Đâu tiên ta giả định nông độ mol của Fe^ và Fe", chăng hạn, C re2* =C,..3+= 10M. 


- Các thế chuẩn để xét gồm E”,„ =0,77Vvà E”,  =-— 0,44 V, pT của 
| (Fe ”/Fe“”) _ _ (Fe“ /Fe) 


Fe(OH); là 38 và pT của Fe(OH); là 15. Bỏ qua tính axit của các ion Fe“”„„ và Fe “,„„. 

- Xác định pH khi Fe(OH); (chính xác là Fe;O;nH;O) và Fe(OH); bắt đâu 
kết tủa. Vì C_ s. = 10. ”M, nên tính được Fe(OH); bát đầu kết tủa ở pH = 3 và C 2+ = 107 
M, nên tính được Fe(OH); bắt đầu kết tủa ở pH = 9. | 


~ Nếu hidroxit tồn tai, ta tính được C_ ;, =10'.C”„ và C_;,=10Ì.CZ,., 
: : Fe H Fe“. H 


— Xây dựng giản đồ E - pH của sắt bằng cách xét cặp Fe(IID/Fe(II) trước, sau đó xét 
cặp Fe(D/Fe(0). _ _ 


Xét cặp Fe(HI)/Fe(Il) 





_ _ 2 
Fe “quy + € —— Fe nà Eˆ°=0,77V 
Viết được phương trình Necstơ đối với nửa phản ứng trên. 
_ ` _ 3+ 
F 
E=0,77+ 0,050.1gL°— (a) 


_ [Ee“*] 
Ta cần xem xét đối với 3 vùng pH. 
~5 2 
= CO vùngpH<4, C_ 3: = C.2+ =10 M ,dodóE=0,77 V. 


Trong vùng pH này, chưa có hiđroxit nào xuất hiện, nghĩa là thế của cặp Fe(HI/Fe(I) 
không phụ thuộc vào pH nên thể hiện bởi 1 đoạn thẳng nằm ngang (AB) trên giản đồ với 
giá trị E= 0,77 V (hình 9.17). _ _ _ 


Nếu môi trường chứa một cặp oxi hoá - khử có giá trị của thế khử ở phía trên đoạn 
thăng đó (dương hơn) thì dạng oxi hoá, Fe”, sẽ là dạng bên. Do đó đoạn thăng nằm ngang 
` .. «6 m2 sẽ ° _ `7 Ø « Ø ` . 2 ` : ^ 

(AB) là giới hạn. Nó ngăn hai miền mà ở đó dạng oxi hoá Fe”! và dạng khử Fe ” là bền. 


Khi pH =4, trong dung dịch bắt đầu xảy ra phản ứng tạo thành FesOa kết tủa : 
. _ 
2Fe “¿„ + 3HạO() ——> FezOx¿ + 6H ¿„ 


- Đây không phải là phản ứng oxi hoá - khử và miền ổn định của Fe ”„„ và FezOs „; là 
độc lập đối với mọi cặp oxi hoá - khử. Tuy nhiên phản ứng này lại phụ thuệc vào pH : trong 
khi Fe Quy bền ở pH thấp, thì FezO+ „› lại bền ở pH cao hơn. Do đó miền bên của Fe¿Oa ¿„; 
và của Fe  qụ) được phân chia bởi một đường thẳng đứng ở giá trị pH = 3. 


" vùng 3<pH<09. 


Thay C_ 2; = I0M,C _ = TÓM SP: vào phương trình (a) ta tính được : 
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E=I,30 ~ 0,18pH_ (b)_ 
Khi pH = 3 thì E = 0,77 V, khi pH = 9 thì E = — 0,32 V. 


Từ phương trình (b) ta thấy thế giảm khi pH tăng, phù hợp với đoạn thắng BC có độ 
đốc như ở hình 9.17, vùng 3 < pH <9. 


Miền với thế và pH nằm phía trên đoạn BC là ứng với các điều kiện bền của tiểu phân 
- lun, Fe2O+x. Miền phía dưới đoạn đó 0c ứng với điều kiện bền của tiểu phân khử 


Fe“. Ta thấy rằng để oxi hoá và kết tủa Fe“ trong môi trường axit cần một chất oxi hoá 
mạnh hơn trong môi trường bazơ. ¬ | 


Khi pH = 9, trong dung dịch bắt đầu xảy ra phản ứng tạo Fe(OH); „ : 


2 | - 
Fe ¿u + 4HạOyy, —> Fe(OH);„ + 2OH „ + 2H; 


Đây cũng không phải là phản ứng oxi hoá - khử, tuy nhiên nó cũng phụ thuộc vào pH và 
đường thắng đứng ở giá trị pH = 9 cho thấy rằng Fe(OH); „; là ưu thế khi pH vượt quá 9. 


"vùng pH>09, 


Cá hai hiđroxit đều tồn tại nên thay C 3+ = 10.CẺ H và a C¡ s2+ = =10!3.C? H vào phương 
trình (a) ta tính được : 


E=0,23 - 0,059pH (c) 





Từ phương trình (c) ta 
cũng thấy thế giảm khi pH 
tăng, phù hợp với đoạn thẳng 
CD có độ dốc như trên hình 
9.17. Tuy nhiên ta thấy rằng, 
đoạn thẳng này kém dốc hơn 
so với đoạn thăng BC. Đoạn 
thắng CD là đường phân chia 
các miền bền của lx (r) Và 
Fc(OH); „u. 






.-_ h2 
+ 


Xét cặp Fe(H)/Fe(0) - 


~Ắ — — — — — — — — — — = Ằ~ =ïm nm mm Í— HỊ mm _ — — — — ~Ă m— 


cC> É 





Fe + 2e —— F€c ( 
E°=-0,44V_ T 


..e° -0,59 
Phương trình Necstơ với : 


bán phản ứng trên : 


—D 
NT Ee(OH)s(r) 


-_ mm —— — — — — — =— _- mm — — — m— mm mm mm“ mm mm Ẩn —- — — — — — — — —= _ — 


tà c6 256 Đà Sa Si T46: s67 à6 (0/00 265 1= 062.1 S E2: 03c s0g5G0031)1Á6‹ xa 


| 
2 Á 6 8 910 12 14 pH 


E=- 0,44 + 0,03.lgC, 2: : Hình 9.17. Giản đồ E - pH của sắt 
(d) _ 
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" Ởvù vùng pH <9 có C_ „2+ =l0_ ”, nên E=-— 0,59 V. 


Trong vùng này, E không phụ thuộc vào pH nên thể hiện bởi một đoạn thẳng nằm 
ngang MN trên giản đồ với giá trị của E = — 0,59 V. 


" Ở vùng pH > 9, có tồn tại Fe(OH); (r) nên ta thay C_ 2. =0". SP vào phương 
trình (d) và tính được : | 
| _ E=-0,05-0,059.pH (e) 
Ở pH =9 thì E= — 0,59 V. 


Từ phương trình (e) ta lại thấy thế giảm khi pH tăng phù hợp với đoạn thắng NI có độ 
dốc như trên hình 9.17. Ở đây độ dốc của 2 đường CD và NI là như nhau. 

Cuối cùng chúng ta vẽ thêm 2 đường giới hạn miền bền của nước ¿ và ở như ở hình 
9.17. Như ở mục 8.7.2 đã thấy, bất kì cặp oxi hoá - khử nào có thế dương hơn so với đường 
_ giới hạn phía trên ø sẽ oxi hoá nước đến O›, bất kì cặp oxi hoá - khử nào có thế âm hơn so 
với đường giới hạn phía dưới b sẽ khử nước đến Hạ. Như vậy các cặp Fe ”/Fe” ; 
Fe;Oz/Fe“” và Fe;O/Fe(OH); đều nằm trong miền giới hạn đã vẽ. Nghĩa là dạng oxi hoá 
dạng khử của 3 cặp đó đều bền trong zước đđ loại oxi như chỉ ra ở hình 9:17. Ngược lại, sự 
có mặt oxi trong nước sẽ gây ra sự oxi hoá Fe(II) thành Fe(I). Phản ứng này dễ xảy ra hơn 
trong môi trường bazơ. Ở đó kết tủa lục nhạt của Fe(OH); ¿; bị oxi hoá dễ dàng thành kết 
tủa FezOx màu da cam. 

Đồng thời ta cũng nhận thấy sự khử H” bởi Fe ( Xây ra trong môi trường axit, còn 
trong môi trường trung tính và bazơ thì phản ứng không xảy ra do yếu tố quá thế của sự tạo 
thành phân tử H; (xem mục 8.5). Thực tế sắt tinh khiết bền với nước và không khí. 


9.4.3.* NƯỚC THIÊN NHIÊN 

Sự ăn mòn điện hoá học luôn luôn có sự tham dự của nước thiên nhiên. Ta có thể xem 
xét về mặt hoá học của nước thiên nhiên dựa vào giản đồ xây dựng được ở hình 8.10 
(mục 8.7.1). Ở đâu mà nước tiếp xúc với khí quyển, thì nó sẽ bão hoà bởi O2. Vì thế, nhiều 
tiểu phân có thể bị OXI hoá bởi chất oxi hoá mạnh đó (E” = + I,23 V). Khi vắng mặt oxi, 
nhiều dạng khử có thể tồn tại, đặc biệt khi có các chất hữu cơ hoạt động như tác nhân khử. 
Hệ axit kiếm soát pH của môi trường là hệ CO; - HạCO; - HCO; ~ CO7. Ở đó CO; của 
khí quyển cung cấp axit còn các khoáng chất cacbonat tan trong nước cung cấp bazơ. Hoạt 
-_ động của các sinh vật cũng đóng vai trò quan trọng do sự hô hấp tiêu thụ Ô; và giải phóng - 
CO,. CO; làm giảm pH và do đó làm cho thế khử âm hơn. Quá trình ngược lại, sự quang - 
tổng hợp, tiêu thụ CO; và giải phóng O›. Quá trình tiêu thụ axit đó làm tăng pH và làm cho. 
thế khử kém âm hơn. Điều kiện điển hình của nước thiên nhiên - pH của nước và thế của 
các cặp oxi hoá - khử chứa trong đó - được biểu diễn ở hình 9.18. 
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Từ hình 9.17 ta thấy Fe?” có thể tồn tại 
(trong nước nếu môi trường là oxI hoá. Do 
đó, ở đâu O›; dồi dào và pH thấp (dưới 4), 

A.Ã 3 mm". .ẻ.ẻ. 
Fe sẽ ở dạng Fe”. Vì một số loại nước 
thiên nhiên rất axit nên trong đó có chứa 

cà 3+ 
nhiêu Fe. 


Fe dưới dạng không tan, FesÕ+, cũng 
có thể đi vào dung dịch dưới dạng Fe" nếu 
nó bị khử. Điều đó xảy ra khi điều kiện của 
nước nằm phía dưới đường giới k nh 
giản đồ. Ta sẽ thấy rằng, pH tăng, Fe“T chỉ 
có thể hình thành khi có mặt cặp khử mạnh 
và sự hình thành nó rất không giống với 
trong nước giàu oxI. Nếu so sánh hình 9.17 
và 9.18 ta sẽ thấy, Fe sẽ bị khử và hoà tan 
dưới dạng Fe” trong nước đầm lầy và trong 
đất ở đầm lầy giàu chất hữu cơ (pH gần 4,5) 
còn E gần bảng 0,03 V (trong nước đầm 


lầy) và gần bằng — 0,1 V (trong đất đầm t _ 


giàu chất hữu cơ). 


Người ta thường dùng giản đồ PourbaIx 


xét quá trình hoá lí xảy ra trong nước. Thí 
dụ, nước hồ, mà ở đó sự khác nhau về nhiệt 
“độ giữa các lớp nước đã ngăn cản sự xáo 
trộn giữa chúng. Lớp nước bề mặt giàu oxi 
nên Fe có thể tổn tại dưới dạng các hạt 
FezOa không tan, các hạt này có xu hướng 
lắng xuống. Ở lớp nước dưới sâu, lượng Ò» 
ít, nếu các hợp chất hữu cơ và các nguồn 
chất khử khác có đủ thì oxit bị khử thành 
Fe“ tan ra. Fe(II) sẽ khuếch tán lên lớp trên, ở 
đó nó lại bị oxi hoá bởi O› thành Fe;Oa 
không tan. 


(V) 
+0,8 


+04 










W) 


20 









Nước bề mật 


(hồ, hơi ẩm) 
Cờ Nước đại dương 


Hị Nước hồ 
đâm #C `) C) giàu chất 
hữu cơ 


Nước trong đất 
giàu chất 

hữu cơ Nước mặn 
giàu chât 
hữu cơ - 


pH 
2 á 6 8 10 


Hình 9.18. Các vùng điển hình của 
nước thiên nhiên 


MnO¿. 


Hình 9.19 


Người ta có thể xây dựng giản đồ Pourbaix đối với Mn để xét độ bên các hợp chất của nó 
trong nước. Hình 9.19 là một phần của giản đồ Pourbaix đối với Mn. 


Giản đồ cho thấy : Đối với MnO; thuận lợi về mặt nhiệt động chỉ khi E > 0,6 V. Ở 


điều kiện khử trung bình, tiểu phân bền là Mn” (xu, Còn MnO› là bền trong nước tiếp giáp 


với không khí, nơi mà E gần với giá trị của cặp Oz/H;O. 
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9.4.4.* SƯĂN MÒN SẮT 


Gỉ sắt không phải là sản phẩm trực tiếp của phản ứng giữa sắt và oxi mà đó là kết quả 
của một quá trình điện hoá phức tạp. Từ các hiện tượng ăn mòn sắt, người ta đã rút ra các 
thực tế sau : 


1. Sắt không bị gỉ trong không khí khô mà chỉ bị gÏ trong không khí ẩm. 


2. Sắt không bị gỉ trong nước không hoà tan không khí mà chỉ bị gỉ trong nước có oxi 
hoà tan. 


3. Chỗ bị mất sắt và chỗ bị øi bao phủ thường xuất hiện ở những nơi khác nhau trên 
cùng một đồ vật. 


4. Sắt bị gỉ nhanh hơn ở chỗ pH thấp (nồng độ H” lớn). 
_5. Sắt bị gỉ nhanh hơn khi tiếp xúc với dung dịch chất điện l. 


6. Sát bị gi nhanh hơn khi tiếp xúc với kim loại kém hoạt động hơn như Cu, nhưng bị gi 
chậm hơn khi tiếp xúc với kim loại hoạt động hơn như Zn, Mg. 


Chúng ta hãy dựa vào những hiểu biết về pin Ganvani để giải thích quá trình ăn mòn đó 
(hình 9.20) : 


@k. Fe” ˆ chuyển vào giọt nước „ 
và phản ứng với H„O, O; ' 


tạo thành gỉ sắt 








Giọt nước 


Gi sắt ú là Œ Electron ở catot 
Fe,O,.nH.O mất. (_ XP À----—- „ Khử ; thành H0 






Hình 9.20. Sơ đồ cơ chế sự ăn mòn sắt trong không khí ẩm . 

se. Những chỗ bị uốn căng, những mũi nhọn, những chỗ lôi lõm, chỗ có các lỗ, 
khe hở, khi tiếp xúc với nước (thực tế 1) chính là chỗ bị mất sắt dễ dàng nhất. Thí dụ, ở vị 
trí l trên hình 9.20 là chỗ sắt bị lồi lên và bị ăn mòn trước tiên. Chỗ đó được gọi là miền 
a1of, bởi vì ơ đó xảy ra nửa phản ứng oxi hoá sau : 


F€qw ——> Fe “dau +2e | (miền anof, sự OXxI hoá) 


Một khi những nguyên tử sắt bị mất electron, thảm hoạ cho đồ vật cũng đến : những lỗ 
rõ hình thành ở đó vì Fe” ” chuyển vào dung dịch và chịu các biến đổi sâu sa hơn. 


=. Electron giải phóng ra chuyển ra mạch ngoài, đến miền giàu oxi (thực tế 2) ở 


cạnh giọt nước chẳng hạn (vị trí 2 trên hình 9.20). Chỗ đó gọi là miền catot, bởi vì ở đó. 
electron do sắt giải phóng ra khử O› thành nước : 
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TmÀS 


Si + 4H qq + 4e => 2H;Ouy (miền CafOI, sự khử) 
Chú ý rằng, phản ứng oxi hoá - khử đã xảy ra, sắt bị mất đi nhưng không có gỉ sắt hình thành : 


2Fe + Oạo + 4HÌq —> 2Fe””qụ + 2H¿Oạ, vi 
Gỉ sắt được hình thành nhờ phản ứng oxi hoá - khử khác, khi các chất phản ứng tiếp 


xúc trực tiếp với nhau : Các ion Fe“? hình thành ở miền anot phân tán vào nước quanh nó, 
và phản ứng với oxi ở một khoảng cách nào đó (vị trí 3 trên hình 9. 20) so với nơi chúng 
xuất phát (thực tế 3). Phản - tổng cộng của quá trình đó là : 


ĐEE” cu + 3 O2 + (2 + n)H;Ouy ——>Fe;Oa.nHO,„ + 4H qạ (2) 


Giản đồ Pourbaix (hình 9.17) cho thấy FesOa bên trong vùng nước với pH = 4+9 tức là 
vùng nước tự nhiên. 


Trong công thức gỉ sắt Fe;O;.nH;O, hệ số n biểu diễn số phân tử nước hidrat hoá, n 
không xác định, nó thay đổi tuỳ theo điều kiện môi trường. 


Cộng hai phản ứng (1) và (2) ta được phương trình sự gỉ của sắt : 


Ở phương trình trên ta đã giản ước 4H” ở 2 vế, nhưng thực ra thì H” đóng vai trò như 
một xúc tác. Nó tham gia vào một giai đoạn và tái tạo lại ở giai khác của quá trình. Chính 
vì thế, øi sắt xảy ra nhanh hơn ở pH thấp (thực tế 4). 


Khi sắt tiếp xúc với dung dịch chất điện li, sự gỉ sắt xảy ra nhanh hơn vì nó làm tăng 
độ dẫn của môi trường nước cạnh miền catot và miền anot (thực tế 5). Hiện tượng này thấy 
rất rõ ở những tàu, thuyền XEE>/ trên đại dương hoặc các dụng cụ "bằng thép tiếp xúc với 
muối. 


Như vậy, cơ chế hoạt động của quá trình ăn mòn sắt tương tự cơ chế hoạt động của pin 
Ganvanl : 

— Miền anot và miền catot phân cách nhau. 

— Hai miền đó liên hệ với nhau qua mạch ngoài, mạch chuyển động của electron. 


— Ở miền anot, sắt đóng vai trò điện cực hoạt động, còn ở miền catot thì nó không hoạt 


_ động. Nó đóng vai trò điện cực trơ. - 


- Hơi ẩm bám quanh sắt, hoạt động như cầu muối và có nhiệm vụ vận chuyển các ion. 
9.4.5. CHỐNG ĂN MÒN SẮT 

Có một số phương pháp chống ăn mòn sắt. 

ad) Phương pháp điện hoá 


Từ thực tế 6 về ăn mòn sắt (mục 9.4.4) ta thấy rõ ảnh hưởng của các kim loại tiếp xúc với 
sắt. Chính điều đó dẫn tới một cách chống ăn mòn hữu hiệu nhất. Thực chất của ý tưởng đó là : 
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Trong quá trình bị gi, sắt có thể hoạt động như anot và catot, nhưng nó chỉ bị mất đi 
khi nó là anot. Do đó, những trường hợp nào làm cho sắt trở thành anot đều làm tăng nhanh 
sự ăn mòn sắt. Thí dụ, nếu sắt tiếp xúc với kim loại kém hoạt động hơn (chất khử yếu hơn), 
như đồng, chức năng anot của nó được tăng cường (hình 9.21 a). Khi đó, nó bị ăn mòn rất nhanh. 


Electron từ Fe khử O› | Electron từ kẽm khử O; 


thành H„Q. 








- —=— — — ~ 


Sôi dobo Hình 9.21. a) Fe tiếp 
xúc với Cu thì Fe mất 
electron nhanh hơn 
nên bị ăn mòn nhanh 






2Fe - 
Anot.-.-... 9 Zn cho eleciron b) Fe tiếp xúc với Zn 
Œ)Fe cho gEcron - nó - tới catot Fe _ thì Fe trở thành catot 
tới calotCu : ờ nên không bị ăn mòn. 
(a) Tăng cường ấn mòn _ (b) Bảo vệ catot Trái lại, những 


trường hợp nào làm 
cho sắt trở thành catot đều ngăn chặn được sự ăn mòn. Việc áp dụng nguyên tắc này được 
gọi là bưo vệ cafor. Thí dụ, sắt tiếp xúc với kim loại hoạt động hơn (chất khử mạnh hơn), 
như Zn, sắt trở thành catot và không bị ăn mòn, còn kẽm trở thành anot, bị mất electron 
(hình 9.2Ib). Che phủ thép bằng cách tráng kẽm chính là dựa trên nguyên tắc điện hoá đó. 
Khi lớp tráng bằng kẽm đó còn bền, chưa bị thủng thì kẽm tiếp xúc trực tiếp với HO và O, 
không khí nên bị ăn mòn thay cho sắt. Còn khi lớp 
tráng đó bị thủng thì sắt vẫn được bảo vệ, không bị ăn 
mòn cho tới khi lớp kẽm che phủ bị phá huỷ hết. 


Biện pháp hị sinh ano£ như trên thường được dùng 
để bảo vệ sắt, thép dùng làm đường ống, tàu thuỷ, xe 
tăng, cầu, cột điện, cột đèn ... ở những nơi ấm ướt hoặc 
tiếp xúc với nước biển (hình 3.22). Thiết bị bảo vệ 
thường là những tấm hợp kim của Mg và AI, hay tấm 
“kẽm (thường dùng là kẽm kém chất lượng). Những kim 
loại này đều hoạt động hơn sắt nên đóng vai trò anot, 





Hình 9.22. Hi sinh anot Mg để bảo 
còn sắt (đường ống, tàu thuỷ ...) trở thành catot. Khi ăn vệ đường ống bằng thép. 


mòn điện hoá học, anot Mg, AI (hoặc Zn) bị oxi hoá và 
bị ăn mòn. Ở catot Mg, khí H; thoát ra, các thiết bị, công trình bằng sắt thép được bảo vệ : 


Mg —> Mg”+2e 


2H; O+2e —— H,+2OH_ 
Các kim loại Mẹ, AI hoặc Zn còn có ưu điểm là tạo ¡ ra oxit, hiđroxit bám chắc trên bề 
mặt làm chậm quá trình ăn mòn chính chúng. 
b) Cô lập sát, thép khỏi các yếu tố ăn mòn 
Đơn giản nhất là người ta phủ lên bề mặt sắt một lớp dầu mỡ, sơn, vecni, chất dẻo, men 
hoặc một lớp mạ (crom,niken, đồng, cađimi, thiếc, kẽm, vàng ... ) để ngăn không cho sắt 
tiếp xúc với OÒ›, hơi HO ...Thí dụ, các vật dụng gia đình, công cụ máy móc bằng thép 
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thường được sơn hoặc bôi dầu mỡ. Sắt làm vỏ đồ hộp được mạ thiếc. Các dụng cụ cần bảo 
vệ tốt hơn được mạ crom, mạ niken. Nếu dùng lớp mạ kẽm (bảo vệ điện hoá) thì sắt được 
bảo vệ (hình 9.21b) giống như tráng kẽm. Còn nếu dùng lớp mạ đồng, thiếc hoặc niken thì 
chỉ bảo vệ cho sắt thép không bị ăn mòn khi lớp mạ chưa bị thủng. Khi lớp mạ đã bị thủng 
thì sắt lại bị phá huỷ trước (hình 9.21a). 


Nhiều vật dụng bằng sắt còn được tạo một lớp FeaO„ hoặc FeO trên bề mặt để bảo VỆ. 
Đề thực hiện được việc đó người ta nhúng vật dụng vào một dung dịch kiểm đặc, nóng, có 


thêm các chất oxi hoá như NaNO›, MnO›, NaNO¿. Nếu ở nhiệt độ < 575 “C sẽ tạo ra lớp 
bảo vệ FezOx, còn nếu ở nhiệt độ > 575 °C, sẽ tạo ra lớp bảo vệ FeO. 


c) Thay đổi môi trườn Øg ăH mòn 


Việc thay đối môi trường để bảo vệ sắt chỉ được thực hiện trong điều kiện thể tích hạn 
chế của chất lòng. Thí dụ, những hệ thống thiết bị tiếp xúc với dung dịch như hệ thống làm 
lạnh, ngưng tụ, nồi hơi, thùng chứa axit. Có hai phương pháp để thay đổi môi trường : 

Loại oxi hoà tan trong môi trường và làm cho môi trường bớt axit đi. Để loại oxi, người 
ta thường dùng các chất khử như Na;SOx, NazS;Ox, N;H¿_... Hoặc dùng phương pháp gia. 
nhiệt để làm giảm độ tan của oxi. _ 

Đưa thêm các chất ức chế làm giảm tốc độ ăn mòn. Tuỳ thuộc vào điều kiện môi 
trường, người ta sử dụng chất ức chế khác nhau. Thí dụ, để bảo vệ gang, thép trong nước và 
các dung dịch muối, người ta dùng NaNO; ; để bảo vệ các thiết bị làm lạnh người ta dùng 


K2CTạO;, K;CrOx. Các muối vô cơ này sẽ oxi hoá kim loại tạo ra trên bề mặt kim loại một 
lớp màng oxit bền, chắc bảo vệ kim loại. Ngoài chất ức chế là các hợp chất vô cơ, còn có 


chất ức chế là các hợp chất hữu cơ thường là các amin như urotropmn (CH;)¿Na, 
octadecylamn C¡sHa;NH; ; dioctadecylamin (C¡sHạ;)ạNH ; dicyclohexylaminnitrit 
[(C¿H¡¡)¿NH›2]NO; ; các hợp chất dị vòng chứa nitơ, ure, thioure ... _ 
| . 
BÀI TẬP 

9-1, Hãy tiên đoán sản phẩm hình thành ở mỗi điện cực khi điện phân CaCl; nóng chảy. 

Viết các nửa phản ứng và phản ứng tổng cộng trong quá trình điện phân đó. 
9-2. Viết các nửa phản ứng và phản ứng tổng cộng trong quá trình : 

1) Điện phân dung dịch CuSO, với anot là Pt nhắn. 

2) Điện phân dung dịch CuSO; với anot là đồng. 
9-3, Nêu nội dung của các định luật Faraday và ứng dụng của chúng. 
9-4. Hãy nêu các phương pháp chống ăn mòn sắt. Cơ sở khoa học của mỗi phương pháp. 
9-5. Tính khối lượng đồng thu được khi điện phân dung dịch CuSO, trong 12 giờ với 

đòng điện I = 2,234 A (khối lượng mol của đồng là 64 g). 
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9-6. 


9.8, 


9,9, 


9.10. 


502 


Đáp số : 32 ø Cu. 


Phải tiến hành điện phân dung dịch AgNO; trong thời gian bao lâu với dòng điện 


I= 2,234 A để thu được 108 g bạc (khối lượng mol của bạc là 108 8. 


Đáp số: 12 giờ. 


khi điện phân dung dịch CaCTl, trên catot thoát ra 5,6 gø hiđro. Hỏi chất khí nào 
được thoát ra ở anot và khối lượng của nó là bao nhiêu ? . 


Đáp số: Ở anot thoát ra 198,8 g khí clo. 


Điện phân dung dịch Cr;(SO4¿)a trong vòng 12,5 phút thì thu được 0,86 g crom. Hỏi 
người ta đã cho qua bình điện phân một dòng điện có cường độ là bao nhiêu ampe ? 
Đáp số7A. | 

Người ta chế tạo một pin nồng độ bằng cách ghép một điện cực gồm có thanh bạc 
nhúng trong dung dịch AgNO: 0,00005 M với một điện cực gồm có thanh bạc 
nhúng trong dung dịch AgNOa 0,005 M. Hãy tính sức điện động của pin. 


Đáp số: E,., = 0,12 V. 


pm 


Từ các nửa phản ứng với các thế khử chuẩn tương ứng của chúng cho trong bảng 
ổ. l, hãy thiết lập sơ đồ pin Ganvani sao cho: _ 


L) E9, = 0,78 V 


2) E9, = 5,24 V 


^% 
xi .€ 


+> mò tt) — 
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